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Obravnava vodikovih vezi med kovinskimi hidroksidi in organskimi molekulami z
molekulskim modeliranjem
Povzetek
Z izračuni na osnovi teorije gostotnega funkcionala (DFT, angl. denisty functional
theory) smo analizirali lastnosti vodikovih vezi med kovinskimi hidroksidi in molekulami
s tipičnimi organskimi funkcionalnimi skupinami. Kot modelna sistema kovinskih
hidroksidov smo uporabili bakrov in aluminijev hidroksid, za organske molekule pa smo
izbrali metilamin, metanimin, imidazol, metanol, etanal, metantiol in dimetilfosfinsko
kislino. Najprej smo izvedli izračune za komplekse med izbranimi molekulami in
molekulo vode. S tem smo pridobili primerjalne vrednosti za jakosti vodikovih vezi
in določili akceptorske in donorske sposobnosti molekul. Nato smo izvedli izračune s
preprostim modelom diskretne gruče bakrovega in aluminijevega hidroksida. Ugotovili
smo, da je bakrov hidroksid boljši donor in akceptor kot molekula vode, aluminijev
hidroksid pa ima podobne sposobnosti tvorbe vodikove vezi kot molekula vode.
Izmed organskih molekul sta se kot močna donorja in akceptorja izkazali molekuli
dimetilfosfinske kisline in imidazola. Zaradi nastanka šibkih vodikovih vezi, kjer CH
skupina nastopa kot donor, smo analizirali tudi odvisnost energije teh vezi od razdalje med
donorjem in akceptorjem ter kota med atomi.
Da bi preverili ustreznost preprostega modela diskretnih gruč, smo izvedli tudi
izračune na površinah bakrovega hidroksida in boehmita (AlOOH), ki smo ju opisali z
modelom periodične plošče. Na površino smo adsorbirali samo molekuli imidazola in
dimetilfosfinske kisline, ki sta bila na podlagi izračunov z diskretnimi gručami najboljša
kandidata za močno adsorpcijo na površino. Primerjava rezultatov obeh modelov je
pokazala, da lahko s preprostimi izračuni z diskretnimi gručami ocenimo energijo
adsorpcije ob predpostavki, da lahko predvidimo geometrijo vezave na površino in število
vodikovih vezi, ki se pri tej vezavi tvorijo.
Ključne besede: vodikova vez, kovinski hidroksidi, adsorpcija, DFT
Study of hydrogen bonds between metal hydroxides and organic molecules with molecular
modeling
Abstract
Hydrogen bonding between metal hydroxides and common organic functional groups was
investigated using density functional theory (DFT) calculations. Copper and aluminum
hydroxides were used to represent metal hydroxides. Methylamine, methanimine,
imidazole, methanole, ethanal, methanethiol and dimehylphosphinic acid were selected
as common organic molecules. We performed calculations on the complexes between
selected molecules and a water molecule to obtain benchmark hydrogen bond strengths
and determine their donor and acceptor abilities. Then we carried out calculations with a
simple model of a discrete cluster for copper and aluminum hydroxides. Our results showed
that copper hydroxide has better donor and acceptor abilities than a water molecule but
aluminum hydroxide form hydrogen bonds with similar properties as a water molecule.
Among all organic molecules usen in this study, imidazole and dimethylphosphinic acid
formed the strongest hydrogen bonds both as donor and acceptor. Many complexes showed
the formation of bonds where a CH group acted as a donor, therefore we also analyzed the
dependence of the energy on bond lengths and their angles.
To assess whether simple discrete cluster model gives reasonable results for metal
hydroxide systems, we also performed calculations on the metal hydroxide surfaces,
which were represented by a periodic slab model. Only imidazole and dimethylphosphinic
acid molecules were adsorbed on the surface because they formed the strongest hydrogen
bonds with discrete clusters. A comparison of both models showed that the energies of
adsorption could be estimated with discrete cluster calculations, but only under provision
that one can predict the geometry of bonding and the number of formed hydrogen bonds.
Keywords: hydrogen bond, metalic hydroxides, adsorption, DFT
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Seznam kratic in simbolov
Kratice
QTAIM – kvantna teorija atomov v molekulah (angl. the quantum theory of atoms in
molecule)
SCF – metoda samouglašenega polja (angl. self-consistent field method)
LDA – približek lokalne gostote (angl. local density approximation)
GGA – približek posplošenega gradienta (angl. generalized gradient approximation)
PBE – funkcional Perdew-Burke-Ernzerhof
LCAO – linearna kombinacija atomskih orbital
STO – Slaterjev tip orbital
GTO – Gaussov tip orbital
BSSE – napaka superpozicije baznih setov (angl. basis set superposition error)
CHA – metoda kemijskega Hamitonovega operatorja (angl. chemical Hamiltonian
approach)
CP – metoda uravnovešanja (angl. counterpoise method)
PAW – (angl. projector augmented wave)
CCSD – metoda sklopljenih gruč z enojno in dvojno vzbujenimi stanji (angl. coupled
cluster with single and double excitation)
Me – metilna skupina (CH3)
Simboli
Ĥ – Hamiltonov operator
h̄ – reducirana Planckova konstanta
me – masa elektrona
MI – masa jedra I
∇i – Laplaceov operator, ki deluje na delec i
ε0 – influenčna konstanta (ε0 = 8, 854 · 10−12 As/Vm)
zI – vrstno število jedra I
ri – položaj elektrona i
RI – položaj jedra I
e – osnovni naboj (e = 1, 602 · 10−19 As)
T̂ – operator kinetične energije
V̂ – operator potencialne energije
EII – energija interakcij jedro-jedro
Ψ – valovna funkcija sistema
E – energija
ρ – elektronska gostota
FHK – Hohenberg-Kohnov funkcional
V – potencial
N – število elektronov v sistemu
ψi – enodelčna valovna funkcija (orbitala)
Exc – izmenjalno-korelacijska energija
δi,j – Kroneckerjeva delta
εi – Lagrangev multiplikator
εxc – izmenjalno-korelacijska energija v točki
R – radialni del orbital
K – normalizacijska konstanta
r – oddaljenost od jedra
ζ – efektivni naboj jedra
n – glavno kvantno število
α – koeficient Gaussovih orbital
Tn – translacijski vektor
r – vektor lege
ai – vektorji primitivne celice
n – vektor celih števil
A – matrika primitivnih vektorjev
Ω – volumen celice
bi – vektorji recipročne celice
G – translacijski vektorji v recipročnem prostoru
mi – cela števila
T̂n – translacijski operator
tn – lastna vrednost translacijskega operatorja
k – k vektor v recipročnem prostoru
uk – periodični del valovne funkcije
ci – koeficienti
Ecut – mejna energijska vrednost
Eb – vezavna energija
D – moč vezi
∆ρ – razlika elektronske gostote
a0 – Bohrov radij (a0 = 5, 292 · 10−11 m)
1. Uvod
1 Uvod
Vodikove vezi imajo širok razpon jakosti in geometrij, kar oteži napovedovanje njihovih
lastnosti v različnih sistemih. Z vedno večjo močjo računalnikov so omogočene bolj
podrobne raziskave nastanka vodikove vezi na kvantno-mehanskem nivoju elektronov
in atomskih jeder. V tem magistrskem delu smo se osredotočili na kvantno-mehansko
obravnavo vodikove vezi med molekulami s tipičnimi organskimi funkcionalnimi
skupinami in kovinskimi hidroksidi. Slednje smo obravnavali z modeloma preproste gruče
in periodične plošče.
1.1 Vodikova vez
Vodikove vezi igrajo pomembno vlogo v naravi in življenju. Sodelujejo v različnih
bioloških procesih v živih bitjih in močno spremenijo fizikalne lastnosti različnih sistemov.
Največji vpliv imajo na parni tlak, vrelišče in tališče, viskoznost ter toplotno kapaciteto
[1]. Najbolj znana molekula, ki se povezuje z vodikovimi vezmi, je molekula vode. Ta ima
teoretično zmožnost tvorbe štirih vodikovih vezi s sosednjimi molekulami, saj ima dva
nevezna elektronska para in dva vodikova atoma. Zaradi velike možnosti povezovanja z
vodikovimi vezmi je pri vodi zelo opazen njihov vpliv na fizikalne lastnosti, ki jih zaradi
večjega odstopanja od pričakovanj imenujemo anomalne lastnosti vode.
Jakost vodikovih vezi je večja od jakosti van der Waalsovih interakcij in manjša od
kovalentne vezi. Van der Waalsove interakcije delujejo med dipoli in induciranimi dipoli
in jih lahko pojasnimo s pomočjo elektrostatskih sil. V primerjavi z njimi so vodikove vezi
močnejše in bolj usmerjene in jih lahko obravnavamo z eksperimentalnimi metodami
in metodami molekulskega modeliranja. Izmed eksperimentalnih metod se pogosto
uporabljajo IR, NMR in visokotlačna masna spektroskopija ter nevtronska difrakcija,
metode molekulskega modeliranja pa so kvantno-mehanski izračuni in simulacije
molekulske dinamike ter Monte Carlo.
Po IUPAC definiciji je vodikova vez privlačna interakcija med vodikovim atomom v
molekuli ali fragmentu X–H, kjer je X bolj elektronegativen atom od vodika, in atomom
ali skupino atomov iste ali druge molekule [2]. V začetni fazi razumevanja vodikove vezi
je veljalo prepričanje, da ima le-ta predvsem elektrostatsko naravo [3], kasnejše raziskave
pa so pokazale, da imajo močnejše vodikove vezi močno izraženo tudi kovalentno naravo
[4, 5]. Posamezne prispevke k lastnostim vodikove vezi so razdelili na a) elektrostatski
prispevek, ki izhaja iz elektrostatskih sil; b) efekt delokalizacije, ki s prispevkom prenosa
naboja (angl. charge-transfer) doda vezi kovalentno naravo; c) odbojne sile, ki so posledica
Paulijevega principa in d) disperzijske sile [5–7].
Vodikove vezi imajo različne geometrije in energije, slednje se lahko raztezajo od
−0,02 do −1,7 eV [8]. Zaradi velike razlike v jakosti jih razdelimo na močne, zmerne in
šibke. Lastnosti različnih skupin so prikazane v tabeli 1. Najbolj znan vpliv na jakost
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Tabela 1: Jakosti vezi in geometrijski parametri različnih vrst vodikovih vezi X–H· · ·Y.
Podatki zbrani v tabeli so povzeti po referenci [8].
močna zmerna šibka
Jakost vezi [eV] 0,7 – 1,7 0,2 – 0,7 < 0,2
Primerjava razdalj X–H ≈ H· · ·Y X–H < H· · ·Y X–H H· · ·Y
r(X· · ·Y) [Å] 2,2 – 2,5 2,5 – 3,2 3,0 – 4,0
r(H· · ·Y) [Å] 1,2 – 1,5 1,5 – 2,2 2,0 – 3,0
6 (X–H· · ·Y) [◦] 175 – 180 130 – 180 90 – 180
Podaljšanje vezi X–H [Å] 0,05 – 0,2 0,01 – 0,05 < 0,01
vodikove vezi X–H· · ·Y je elektronegativnost heteroatoma, z naraščanjem katere se
povečuje jakost vodikove vezi. Izmed elementov 2. periode tvori najmočnejšo vodikovo
vez atom fluora, sledijo O, N in C. Poleg elektronegativnosti ima pomemben vpliv tudi
hibridizacija heteroatoma [9–11]. Če atom ogljika nastopa v vlogi atoma X, ki je donor
protona, se jakost vodikove vezi povečuje v zaporedju sp > sp2 > sp3. Hibridizacija
akceptorskega atoma Y pa ima na jakost vezi ravno obraten vpliv; sp3 > sp2 > sp.
Pomembni so tudi vplivi substituent na donorski in akceptorski molekuli [11] in topilo, v
katerem se nahajajo molekule.
Zaradi veliko spremenljivk, ki vplivajo na naravo vodikove vezi, je energije teh vezi
težko razložiti in napovedati. Znanstveniki so prišli do zaključkov, da so nekatere lastnosti
dober pokazatelj jakosti vodikovih vezi. Znana je povezava med jakostjo vodikove vezi
in pKa donorskega dela (X–H) ter pKb akceprorskega dela (Y) [2, 12, 13]. Nižji kot je
pKa donorske skupine, bolj kisel značaj ima proton in posledično je skupina boljši donor
vodika. Močno bazične akceptorske skupine, ki imajo nizek pKb, pa so dobri akceptorji
vodika. Gilli je kot preprost model za merilo jakosti vodikove vezi predlagal razliko med
pKa donorske in akceptorske skupine [13]. Po tem modelu se močnejša vodikova vez
tvori med funkcionalnima skupinama, ki imata ∆pKa bližje 0. Kollman je trende v jakosti
vodikove vezi razložil z z elektrostatskim potencialom [14] in z razporeditvijo naboja, kjer
ima ključno vlogo pozitivna narava vodika v vodikovi vezi [15].
Poleg energije vodikove vezi je pomembna tudi geometrija kompleksa, ki nastane
ob povezavi donorja in akceptorja. Ob tvorbi vodikove vezi se razdalja kovalentne
vezi X–H podaljša. Razlika med razdaljo vezi X–H v kompleksu in njeno razdaljo v
izolirani molekuli je tudi indikacija jakosti, saj močnejše vodikove vezi povzročijo večje
podaljšanje kovalentne vezi X–H [2], kar je vidno tudi v tabeli 1. Zelo močna vodikova
vez nastane, ko sta X in Y ista heteroatoma in pride do takega podaljšanja X–H vezi, da
je v končnem kompleksu atom H na sredini med X in Y atomoma in dobimo simetrični
vezi [4]. Pomembna geometrijska lastnost kompleksa z vodikovo vezjo je razdalja med
heteroatomoma. Ta se lahko pri isti kombinaciji atomov X in Y močno spreminja glede
na hibridizacijo atomov in vrsto substituent ter s tem odraža jakost vodikove vezi. Pri
2
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vezi O–H· · ·O se razdalje O· · ·O raztezajo od 2.4 Å do dobrih 3.0 Å [4, 5], kar je
dober pokazatelj, da je narava vodikove vezi bolj kompleksna in ni odvisna samo od
elektronegativnosti atomov. Poleg razdalje med heteroatomoma je pomemben tudi kot vezi.
Za vodikovo vez je značilno, da je usmerjena interakcija in ima linearno geometrijo, kar
pomeni, da je kot X–H· · ·Y enak 180◦. Linearnost je posledica elektrostatskih interakcij,
ki so v takšni geometriji najmočnejše [8]. Iz tabele 1 je razvidno, da imajo močnejše
vodikove vezi bolj linearno geometrijo od šibkejših, kjer lahko pride do večjih odstopanj
od linearnosti. Razdalja in kot sta neposredni geometrijski lastnosti vodikove vezi, pri
opisu celotnega kompleksa pa je pomembna tudi medsebojna orientacija molekul. Ta je
odvisna od kombinacije elektrostatskih sil in usmerjenosti prostega elektronskega para na
molekuli akceptorja, ki jo lahko preprosto predvidimo s hibridizacijo akceptorskega atoma
[16].
Pomemben vpogled v naravo vodikove vezi omogoča analiza elektronske gostote.
Bader je razvil teorijo QTAIM (kvantna teorija atomov v molekulah, angl. the quantum
theory of atoms in molecule) [17], ki omogoča določanje strukture molekule na podlagi
porazdelitve elektronske gostote. Iz lege kritičnih točk porazdelitve elektronske gostote
lahko določimo lege atomov in vezi. Za vodikovo vez je značilna (3, -1) kritična točka
elektronske gostote med atomoma H in Y. To je točka, ki predstavlja ekstreme elektronske
gostote v vseh treh smereh prostora in je v smeri vezi H· · ·Y minimalna v ostalih dveh
smereh pa maksimalna [2, 18]. Teorija omogoča nov vpogled v naravo vodikove vezi,
saj elektronsko gostoto v kritični točki vezi povezuje z energijo vezi in njeno kovalentno
naravo [19, 20].
Tvorba vodikove vezi povzroči prerazporeditev elektronov v molekulah, predvsem
v tistih funkcionalnih skupinah, ki sodelujejo pri nastanku vezi. Elektronsko gostoto
vodikove vezi lahko ločimo na različne prispevke; prispevek polarizacije, izmenjalne
energije in prispevek prenosa naboja [21]. S prikazom razlike elektronske gostote lahko
določimo razporeditev elektronov v vodikovi vezi, s prikazom posameznih prispevkov
pa lahko določimo premike elektronov. Za vodikovo vez je značilno, da se elektroni
iz akceptorja protona (Y) pomaknejo proti donorju (X–H), H pa donira svoj elektron
v orbitale akceptorja, zato je opazna povečana elektronska gostota vzdolž vezi H· · ·Y
[21, 22].
Vodikove vezi se lahko uporabljajo za različne aplikacije. Znano je področje
nekovalentne sinteze, ki temelji na reverzibilni tvorbi vodikovih vezi in na njihovi
kooperativni naravi. Slednje pomeni, da več vodikovih vezi povzroči močnejšo vezavo, kot
bi bila pričakovana iz seštevka energij izoliranih vezi. Uporablja se predvsem za sintezo
nanocevk, tekočih kristalov in polimerov [7]. Raziskave so pokazale, da bi vodikove vezi
lahko predstavljale zeleno alternativo za kovinske katalizatorje, saj lahko s specifično
vezavo molekul katalizirajo nekatere organske reakcije [23]. Tvorba vodikovih vezi je tudi




1.1.1 Vodikova vez s kovinskimi hidroksidi
Vodikove vezi z anorganskimi snovmi, kot so kovinski hidroksidi in oksidi, so slabše
raziskane kot vezi med organskimi molekulami, saj slednje sodelujejo v veliko bioloških
procesih v telesih živih organizmov in so pomembne tudi na področju nekovalentne sinteze.
Veliko je znanega o lastnostih vodikovih vezi glede na vrsto in hibridizacijo heteroatoma,
manj pa o tem, kako okolica funkcionalne skupine vpliva na njene lastnosti. V kovinskih
hidroksidih kot akceptorska in donorska skupina nastopa OH skupina, ki ima v obliki
izoliranega hidroksidnega iona (OH−) zelo dobre akceptorske in slabe donorske lastnosti
[25].
Veliko raziskav o tvorbi vodikovih vezi na kovinskih hidroksidih je izvedel Lutz [25–
27]. Kot glavne vplive na jakost vodikove vezi je navedel akceptorsko in donorsko moč
funkcionalnih skupin, kolektivne učinke in strukturo, ki nastane pri povezavi z vodikovo
vezjo [27]. Med kolektivne učinke spadajo:
1. Sinergijski učinek (angl. synegetic effect), ki povzroči povečanje donorskih
sposobnosti hidroksidnih ionov vezanih na kovino. Učinek se povečuje s
polarizacijsko močjo kovinskega iona [26].
2. Sodelovalni učinek (angl. cooperativity effect), ki pomeni, da je skupna moč
vodikovih vezi v istem sistemu večja kot vsota moči posameznih izoliranih vezi.
Pojavi se predvsem v primerih, ko imata molekuli več donorskih in akceptorskih
skupin, preko katerih se lahko povežeta [28].
3. Tekmovalni učinek (angl. Anti-cooperativity/competitivity effect), kjer se skupna
moč vodikovih vezi v primerjavi z izoliranimi zmanjša. Ta se pojavi pri sistemih,
kjer ista funkcionalna skupina donira ali sprejme več vodikovih vezi [28]. S tem
efektom lahko razložimo tudi zmanjšanje akceptroske moči OH skupine zaradi
vezave na kovinski ion. Če je vez M–O močnejša, se akceptorska moč bolj zmanjša
kot pri šibkejši vezi med kovinskim in hidroksilnim ionom [26].
Pri vplivu strukture je pomembno število funkcionalnih skupin, ki lahko tvorijo vodikove
vezi, pod kakšnimi koti te vezi nastanejo, rigidnost strukture in razne sterične ovire, ki
določajo geometrijo nastalih vezi.
1.2 Adsorpcija
Adsorpcija je pojav, pri katerem se molekule vežejo na površino trdne snovi. Snov, ki
se veže, imenujemo adsorbat, površino, na katero se snov veže, pa adsorbent. Glede
na potek adsorpcije in vrsto vezi, ki nastanejo med molekulami adsorbata in delci na
površini adosrbenta, ločimo fizikalno adsorpcijo ali fizisorpcijo in kemijsko adsorpcijo ali
kemisorpcijo. Pri fizikalni adsorpciji nastanejo šibke van der Waalsove medmolekulske
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interakcije in ne pride do kemijske spremembe površine ali adsorbata. Ta proces je
reverzibilen, saj se nastala vez enostavno pretrga. Pri kemisorpciji pa pride do kemijske
reakcije in do tvorbe močnejše kovalentne vezi med adsorbatom in površino, ki jo je težje
prekiniti. Obe reakciji adsorpcije sta eksotermni, saj se pri tvorbi novih vezi energija zniža.
Pri fizikalni adsorpciji je entalpija procesa okrog –50 kJ/mol za majhne molekule ali atome
žlahtnih plinov, pri kemisorpciji pa je entalpija po absolutni vrednosti znatno višja in lahko
doseže do –500 kJ/mol [29].
Glede na naravo interakcije med adsorbentom in adsorbatom gonilne sile za adsorpcijo
razdelimo v več skupin. Glavne so elektrostatske, kemijske in hidrofobne interakcije
ter vodikove vezi [30]. Če adsorpcija poteka v raztopinah, je pomemben tudi prispevek
energije, ki je potrebna za desolvatacijo površine adsorbenta in molekul adsorbata, in
zavira proces adsorpcije [30]. Mehanizem adsorpcije z vodikovo vezjo je pomemben
predvsem pri nenabitih površinah, ki imajo hidroksilne, karboksilne, aminske ali fenilne
skupine, izmed teh so za vodni medij značilne hidroksilirane površine. Adsorpcija v vodnih
raztopinah lahko poteče, če so vodikove vezi med delci površine adsorbenta in molekulami
adsorbata močnejše od vezi med površino in molekulami vode ter med molekulami
adsorbata in vode. V teh primerih je pomemben sodelovalni učinek, saj imajo molekule






V tem delu smo se posvetili raziskavi vodikovih vezi med kovinskimi hidroksidi in
molekulami s tipičnimi organskimi funkcionalnimi skupinami. Na površinah kovin v
vlažnem okolju nastanejo hidroksilne skupine, ki lahko tvorijo vodikove vezi z molekulami
s primernimi funkcionalnimi skupinami. Veliko površin je izpostavljenih procesu korozije,
ki jo pa lahko preprečimo, če površino zaščitimo z adsorpcijo primernih snovi. Pri
hidroksiliranih površinah se lahko molekule teh snovi na površino vežejo preko vodikovih
vezi, kar smo obravnavali v naših raziskavah.
Namen dela je izračun energije vodikovih vezi in s tem določitev vpliva vrste
heteroatoma, hibridizacije in bližine kovinskega iona na jakost vezave. Preverili bomo
tudi, kako močno se molekule vežejo na površine kovinskih hidroksidov, in če lahko
s preprostimi izračuni na sistemu diskretnih gruč kovinskih hidroksidov napovemo
adsorpcijsko energijo.
Pri obravnavi smo kot molekule s tipičnimi organskimi funkcionalnimi skupinami
uporabili metanol (MeOH), etanal (MeCHO), metanamin (CH3NH2), metanimin
(CH2NH), imidazol, metantiol (MeSH) in dimetilfosfinsko kislino (Me2POOH), kjer Me
predstavlja metilno CH3 skupino. Te molekule smo izbrali zaradi različnih heteroatomov
in različne hibridizacije, kar omogoča preverjanje vpliva vrste heteroatomov in njihove
hibridizacije na jakost vodikove vezi.
Kot predstavnika kovinskih hidroksidov smo izbrali bakrov in alumunijev hidroksid,
ki smo ju obravnavali z modelom diskretnih gruč (Cu(OH)2 in Al(OH)3) in z modelom
periodične plošče (Cu(OH)2 in AlOOH). Prvi model je zelo preprost in zato slabše
opiše interakcije med molekulami adsorbata in kovinskimi hidroksidi, drugi model, ki
predstavlja idealizirano površino kristala, pa je bolj zanesljiv, a zahtevnejši z vidika
računskega časa. Z izračuni z modelom diskretnih gruč bomo preverili vpliv kovinskega
iona na energijo vodikovih vezi, iz rezultatov, ki bodo sledili z uporabo modela periodične
plošče, pa bomo določili učinkovitost adsorpcije, ki je pokazatelj, če je določena snov
primerna za učinkovito protikorozijsko zaščito. S primerjavo rezultatov obeh modelov
površin adsobenta bomo tudi ugotovili, če z enostavnejšim modelom diskretnih gruč






3.1 Teorija gostotnega funkcionala
Kvantna mehanika obravnava kemijske sisteme na nivoju elektronov in jeder. Za opis
stanj se uporablja valovna funkcija, s pomočjo katere lahko izračunamo verjetnostno
porazdelitev lastnosti sistema. Dobimo jo z reševanjem Schrödingerjeve enačbe, ki jo
lahko razdelimo na časovno odvisni in časovno neodvisni del. Časovno neodvisni del
v splošnem ni analitično rešljiv in moramo za sisteme z več kot enim elektronom
uporabiti približne metode. Ena izmed teh je teorija gostotnega funkcionala, ki temelji na
Hohenberg-Kohnovem teoremu, ki pravi, da so lastnosti sistema določene z elektronsko
gostoto sistema v osnovnem stanju [31]. Teorija predstavljena v tem poglavju je povzeta
po knjigi Richarda M. Martina [32], pri izpeljavah je zaradi lažje formulacije zanemarjen
spin elektronov.
Za opis izbranega sistema moramo najprej definirati njegov Hamiltonov operator, ki
































Elektroni so v enačbi predstavljeni z malimi črkami, jedra pa z velikimi. Prva dva
člena sta kinetična prispevka elektronov in jeder, h̄ predstavlja reducirano Planckovo
konstanto (h̄ = h/(2π)), me in MI pa sta masi elektrona in jedra I. Ostali trije
členi so potencialni prispevki, ki po vrsti predstavljajo interakcije elektron–elektron,
elektron–jedro in jedro–jedro, kjer e predstavlja osnovni naboj, ε0 dielektrično konstanto
vakuuma, zI naboj jedra in ri ter RI koordinate elektrona i in jedra I. Z vsotami so
upoštevane interakcije med vsemi elektroni in jedri v sistemu. Zgornji izraz lahko
poenostavimo, če upoštevamo, da so elektroni veliko lažji in se gibljejo znatno hitreje
od jeder. Uporabimo Born–Oppenheimerjev približek, ki zanemari gibanje jeder, kar je
predstavljeno z drugim členom v enačbi (1), in obravnava samo gibajoče se elektrone v
potencialnem polju jeder. V okviru tega približka lahko Hamiltonov operator za elektrone
zapišemo kot:





























kjer je prvi člen operator kinetične energije elektronov, drugi člen predstavlja vse
interakcije elektron–elektron, tretji je potencialna energija zaradi interakcije med elektroni
in fiksiranimi jedri, ki ga bomo imenovali zunanji potencial, zadnji člen pa je energija vseh
interakcij jedro–jedro, ki zaradi Born–Oppenheimerjevega približka predstavlja konstantni
prispevek. Za naš sistem lahko zapišemo časovno neodvisno Schrödingerjevo enačbo:
ĤΨ(r1, r2, ...) = EΨ(r1, r2, ...) (3)
kjer Ψ(ri) predstavlja valovno funkcijo sistema, ki je odvisna od položaja vseh elektronov
v sistemu in popolnoma opiše stanje sistema. Energija se lahko izračuna kot pričakovana
vrednost Hamiltonovega operatorja:
E = 〈Ĥ〉 = 〈T̂〉+ 〈V̂ee〉+ 〈V̂zun〉+ EII (4)
Do te točke smo navedli enačbe, ki veljajo splošno za vse sisteme. Zaplete se pri
reševanju stacionarne Schrödingerjeve enačbe, saj za večelektronske sisteme ni analitično
rešljiva in moramo ubrati drugačne pristope. Hohenberg in Kohn sta oblikovala pristop k
obravnavi večelektronskih sistemov, ki je osnovan na elektronski gostoti in izhaja iz dveh
teoremov [31]:
1. Teorem: Zunanji potencial Vzun, ki deluje na sistem odvisnih delcev, je določen z
gostoto delcev v osnovnem stanju. To pomeni, da so vse lastnosti sistema določene
z gostoto delcev v osnovnem stanju, saj je z definiranim Vzun popolnoma določen
Hamiltonov operator in s tem valovna funkcija sistema. V kemijskih sistemih so
delci elektroni in sistem je popolnoma določen z njihovo elektronsko gostoto v
osnovnem stanju. Če imamo izolirano molekulo, je Vzun potencial, ki ga zaradi
Born-Oppenheimerjevega približka ustvarijo fiksirana jedra.
2. Teorem: Funkcional energije v odvisnosti od gostote lahko definiramo za katerikoli
Vzun. Za določen zunanji potencial je eksaktna energija sistema v osnovnem stanju
globalni minimum funkcionala E[ρ] in gostota, ki določa to energijo, je gostota
sistema v osnovnem stanju.
Po 2. teoremu lahko energijo zapišemo kot funkcional elektronske gostote, razčlenimo
pa jo lahko na iste prispevke kot v enačbi (4):
EHK[ρ] = T[ρ] + Eee[ρ] +
∫
Vzun(r)ρ(r)dr + EII (5)
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Prvi člen te enačbe predstavlja kinetični prispevek elektronov, drugi pa interakcije med
elektroni v sistemu. Oba člena sta neodvisna od zunanjega potenciala, zato ju je praktično
združiti v Hohenberg-Kohnov funkcional FHK[ρ]. Tretji člen predstavlja interakcije med
elektroni in potencialnim poljem fiksiranih jeder, zadnji pa je konstantni prispevek zaradi
interakcij med fiksiranimi jedri. Z minimizacijo funkcionala E[ρ] lahko pridemo do
energije in elektronske gostote osnovnega stanja. Problem se pojavi, ker ni analitičnih
rešitev za funkcional FHK[ρ]. Pri iskanju energije in elektronske gostote v osnovnem
stanju se moramo zato opreti na različne približke.
3.1.1 Kohn-Sham pristop
Kohn in Sham [33] sta razvila metodo za reševanje enačbe (5), ki omogoča široko uporabo
teorije gostotnega funkcionala. Kot pomoč pri reševanju realnega večelektronskega sistema
sta uvedla pomožni sistem, ki vsebuje neodvisne elektrone in je zato lažje rešljiv kot
realni sistem z medsebojno odvisnimi elektroni. Njuna glavna predpostavka je, da je
elektronska gostota osnovnega stanja realnega sistema enaka kot gostota pomožnega
sistema z neodvisnimi elektroni. Enačbe za neodvisni sistem lahko rešimo eksaktno, zaradi
interakcij med elektroni v realnem sistemu pa dodamo še izmenjalno-korelacijski faktor,
ki ga ne poznamo in moramo zanj uporabiti približke.
Definiramo Hamiltonov operator za pomožni sistem neodvisnih delcev. Za lažji zapis




∇2 + V(r) (6)
Prvi člen je prispevek kinetične energije, drugi člen pa je potencial V(r), ki ni definiran.
Temelj teorije gostotnega funkcionala je elektronska gostota, ki jo za pomožni sistem























|r− r’| drdr’ (9)
Kohn in Sham sta Hohenberg-Kohnov izraz za energijo sistema, ki je podan z
enačbo (5), preoblikovala in zapisala s pomočjo neodvisnega pomožnega sistema in
izmenjalno-korelacijskega prispevka:
EKS[ρ] = Ts[ρ] + EHartree[ρ] +
∫
Vzun(r)ρ(r)dr + EII + Exc[ρ] (10)
kjer sta Ts[ρ] in EHartree[ρ] definirana z enačbama (8) in (9), Vzun(r) je zunanji potencial
zaradi Born-Oppenheimerjevega približka, EII je energija interakcij med jedri in Exc[ρ]
je izmenjalno-korelacijska energija. S primerjavo Kohn-Shamove in Hohenberg-Kohnove
enačbe lahko izrazimo izmenjalno-korelacijsko energijo:
Exc[ρ] = 〈T̂〉 − Ts[ρ] + 〈V̂ee〉 − EHartree[ρ] (11)
Iz te enačbe je razvidno, da je izmenjalno-korelacijski prispevek k energiji razlika kinetične
in potencialne energije elektronov med realnim in pomožnim sistemom. Pri pomožnem
sistemu so kot potencialni prispevek upoštevane samo Coulombske interakcije med
elektroni. Če bi poznali funkcional Exc[ρ], bi lahko izračunali eksaktno energijo in
elektronsko gostoto osnovnega stanja realnega sistema.
Za določitev energije in elektronske gostote v osnovnem stanju moramo poiskati
minimum energije iz enačbe (10). To lahko storimo z Lagrangevimi multiplikatorji, kjer
minimiziramo funkcional EKS[ρ] ob pogoju ortonormiranosti orbital (〈ψi|ψj〉 = δi,j, kjer
je δi,j Kroneckerjeva delta). Rešiti moramo enačbo:
δ(EKS[ρ]−∑
i
εi(〈ψi|ψi〉 − 1) = 0 (12)
kjer so εi Lagrangevi multiplikatorji. Enačba zahteva odvod izraza po ψ∗i in odvod po εi.
Za odvajanje EKS[ρ] po ψ∗i moramo uporabiti verižno pravilo, saj je energija sestavljena
iz kinetičnega prispevka, ki je izražen kot funkcional orbital, ostali prispevki k izrazu (10)






















Z upoštevanjem tega odvoda, enačbe (12) in zveze δEi/δρ(r) = Vi za vse potencialne




∇2 + Vzun(r) + VHartree(r) + Vxc(r)
]
ψi(r) = εiψi(r) (14)
kjer je ψi(r) posamezna orbitala, ki opiše en elektron oziroma dva elektrona z različnima
spinoma, in ne celotna valovna funkcija. Izraz v oglatem oklepaju je Kohn-Shamov
Hamiltonov operator, ki ga lahko razdelimo na kinetični prispevek in efektivni potencial, ki
združuje zunanji, Hartreejev in izmenjalno-korelacijski potencial. Kohn-Shamove enačbe
rešujemo po metodi samouglašenega polja (SCF, angl. self-consistent field method), kjer
na začetku ugibamo gostoto, iz nje izračunamo efektivni potencial, rešimo enačbe in
dobimo novo elektronsko gostoto. Če je ujemanje nove in stare elektronske gostote
zadovoljivo, smo dobili rezultat za elektronsko gostoto osnovnega stanja našega sistema,
drugače pa z novo elektronsko gostoto ponovimo cikel. Reševanje enačb bi ob točnem
Exc dalo eksakten rezultat za elektronsko gostoto in energijo osnovnega stanja, ker pa ne
poznamo izmenjalno-korelacijskega funkcionala, uvedemo približke, katerih natančnost
določa točnost končne rešitve.
3.1.2 Izmenjalno-korelacijska energija
Najpreprostejši približek za izmenjalno-korelacijsko energijo je približek lokalne gostote
(LDA, angl. local density approximation), ki sta ga razvila Konh in Sham [33]. Izpostavila
sta, da trdnine v prvem približku lahko predstavimo kot homogeni elektronski plin, kjer
so izmenjalno-korelacijski prispevki konstantni po celotnem volumnu. V LDA približku
je izmenjalno-korelacijska energija v izbrani točki enaka kot v homogenem elektronskem
plinu z isto elektronsko gostoto. Tako za vsako točko v realnem sistemu uporabimo
izmenjalno-korelacijsko energijo homogenega elektronskega plina ustrezne gostote.





kjer je εxc(ρ(r)) izmenjalno-korelacijska energija homogenega elektronskega plina, ki
ima enako gostoto kot preučevan sistem v točki r. Sestavljena je iz izmenjalnega
in korelacijskega prispevka. Izmenjalni prispevek ima analitično obliko, korelacijski
prispevek se pa da precej natančno določiti z različnimi pristopi [34]. LDA približek
je primeren za sisteme, kjer je elektronska gostota dokaj konstanta. Če pride do večjih
nihanj elektronske gostote, potrebujemo boljše približke, ki upoštevajo tudi spreminjanje
gostote. Eden izmed teh je približek posplošenega gradienta (GGA, angl. generalized
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gradient approximation), ki upošteva tudi spreminjanje gostote in ne samo njene vrednosti
v določeni točki. Zapišemo ga lahko kot:
EGGAxc =
∫
ρ(r)εxc(ρ(r), |∇ρ(r)|, ...)dr (16)
Zaradi upoštevanja posplošenega gradienta elektronske gostote, so rezultati v primerjavi
z LDA približkom bolj zanesljivi. Obstaja več približkov za εxc, eden izmed njih je
Perdew-Burke-Ernzerhof (PBE) [35], ki ga uporabljamo za izračune v tem delu.
3.2 Lokalizirani bazni seti
Za učinkovite izračune moramo za opis orbital uporabiti ustrezne bazne funkcije. Pri
modeliranju molekul se običajno uporabljalo lokalizirani bazni seti, za periodične strukture
pa bazni set ravnih valov. Pri lokaliziranih baznih setih atomske orbitale opišemo z
različnim številom baznih funkcij, molekulske orbitale pa dobimo po metodi linearne
kombinacije atomskih orbital (LCAO).
Najpreprostejši opis molekule dobimo z uporabo minimalnega baznega seta, kjer vsako
atomsko orbitalo opišemo z eno bazno funkcijo. Za natančne izračune ni zelo primeren, saj
nima prilagodljivih orbital in težko opiše vezne interakcije. Uporablja se lahko za račune
na posameznih atomih. Za bolj natančne opise molekul lahko uporabimo dvojni ali trojni
zeta bazni set, kjer posamezno orbitalo opišemo z dvema ali tremi baznimi funkcijami, zeta
pa je koeficient pri Slaterjevih orbitalah. Ker imajo pri tvorbi vezi veliko vlogo valenčni
elektroni, je za njihov opis potreben bolj prilagodljiv bazni set kot za notranje elektrone.
Namesto zeta baznega seta se zato pogosto uporablja zeta bazni set ločenih valenc, ki
valenčne elektrone opiše z večjim številom baznih funkcij, notranje pa z eno funkcijo na
orbitalo. Običajni so dvojni ali trojni zeta bazni seti ločenih valenc, ki zunanje elektrone
opišejo z dvema ali tremi seti baznih funkcij.
Kot dodatek k osnovnim baznim funkcijam se uporabljajo polarizacijske funkcije,
ki opišejo polarizacijo elektronske gostote in so primerne za modeliranje heterogenih
sistemov. Valenčni orbitali dodamo bazne funkcije za orbitalo z višjim orbitalnim
kvantnim številom, s čimer povečamo njeno prilagodljivost. Baznemu setu lahko dodamo
tudi difuzne funkcije, ki z oddaljevanjem od jedra počasneje padajo in s tem omogočijo
večjo prilagodljivost orbital dlje od jedra. Uporabimo jih predvsem pri opisu anionov in
šibkejših medmolekulskih interakcij, kot so vodikove vezi.
Schrödingerjeva enačba je eksaktno rešljiva samo za atom vodika, zato poznamo
analitično obliko valovnih funkcij njegovih orbital. Te funkcije lahko razširimo in jih
uporabimo kot približek za ostale atome. Njihova uporaba je računsko zahtevna, saj
integrali niso analitično rešljivi, zato so jih nadomestile druge bazne funkcije, ki so




Izmed razpoložljivih baznih funkcij so fizikalno najbolj smiselne Slaterjeve orbitale
(STO, angl. Slater type orbitals). Te so podobne vodikovim orbitalam in dobro opišejo
elektronsko gostoto v bližini jedra in daleč od njega, saj padajo eksponentno z razdaljo.
Predstavljajo poenostavitev vodiku podobnih orbital, za razliko od njih nimajo vozlišč
v bližini jedra in so zato tudi manj računsko zahtevne. Sestavljene so iz radialnega in
kotnega dela, kjer je kotni del enak kot pri vodiku podobnih orbitalah, radialni del pa ima
obliko:
R(r) = Krn−1e−ζr (17)
kjer je K normalizacijska konstanta, ki ima obliko K = (2ζ)n
√
2ζ/(2n)!, n je analog
glavnega kvantnega števila, ζ je efektivni naboj jedra in r razdalja med elektronom in
jedrom. Problem STO baznega seta je numerična zahtevnost, zato so se bolj uveljavile
Gaussove orbitale.
3.2.2 Gaussove orbitale
Najpogosteje uporabljen bazni set za modeliranje molekul so Gaussove orbitale (GTO,
angl. Gaussian type orbitals). Njihova največja prednost je numerična učinkovitost, saj
je produkt dveh GTO, ki sta centrirana na različnih atomih, nova GTO s središčem med




kjer je α koeficient. Z oddaljevanjem od jedra padajo hitreje kot STO orbitale, do velikih
odstopanj pride tudi v bližini jedra. Ker ena Gaussova funkcija zelo slabo opiše radialno
odvisnost realne orbitale, se uporablja linearna kombinacija več GTO. Te se prilagaja
Slaterjevi orbitali, da dobimo dovolj dober približek, ki se nato uporabi pri izračunih. STO
in linearne kombinacije različnih števil GTO orbital so prikazane na sliki 1. Vidno je, da z
upoštevanjem večjega števila Gaussovih orbital dobimo boljši približek Slaterjeve orbitale.
Do največjih odstopanj med Slaterjevo orbitalo in linearno kombinacijo GTO orbital pride
v bližini jedra.
3.2.3 Napaka lokaliziranih baznih setov
Do napake pri uporabi lokaliziranih baznih setov pride, ko računamo interakcije med
molekulami ali atomi. Takrat je razdalja med atomi tako majhna, da pride do prekrivanja












Slika 1: Slaterjeva orbitala (STO) in linearne kombinacije različnega števila Gaussovih
funkcij (nGTO) za orbitalo 1s. STO je narisana za ζ = 1, linearne kombinacije Gaussovih
funkcij pa so narisane s koeficienti, ki so vzeti iz reference [36] in so določeni na podlagi
najboljšega prileganja STO funkciji.
energija kompleksa, saj smo nehote uporabili več baznih funkcij. Od energije kompleksa
odštejemo energije izoliranih monomerov, ki so izračunane manj natančno, ker ni prišlo
do prekrivanja baznih funkcij z drugo molekulo. Zaradi različne natančnosti izračunanih
energij dobimo napako superpozicije baznih setov (BSSE, angl. basis set superposition
error).
Za preprečevanje te napake obstajata dve metodi. Prva je metoda kemijskega
Hamiltonovega operatorja (CHA, angl. chemical Hamiltonian approach), ki že v osnovi
prepreči mešanje baznih setov. Za izračune uporabi prilagojen Hamiltonov operator,
kjer so zanemarjeni členi, ki omogočijo mešanje baznih setov različnih molekul. V
uporabi je tudi metoda uravnovešanja (CP, angl. counterpoise method) [37, 38], pri kateri
energije določimo z običajnimi metodami, nato pa izračunamo popravek tako, da izračune
ponovimo za izolirana monomera, pri čemer uporabimo vse bazne funkcije iz izračuna
kompleksa monomerov. To dosežemo z uvedbo navideznih orbital, ki nimajo elektronov
ali protonov, ampak omogočijo nastanek mešanih orbital. Razlika med tako pridobljeno
energijo in energijo monomerov, izračunano z izoliranimi baznimi seti, je popravek, ki ga
odštejemo od energije interakcije, da dobimo vezavno energijo brez BSSE.
3.3 Bazni set ravnih valov
Bazni set ravnih valov je primeren za opis periodičnih struktur kot so kristali in površine.
Temelji na Blochovem teoremu, ki določa strukturo valovne funkcije v periodičnem




Kristalno strukturo opišemo z definiranjem baze in Bravaisove mreže. Baza je primitivna
celica kristala, s katero so določeni položaji in vrste atomov. Primitivno celico določajo
osnovni vektorji, ki jih lahko s translacijskimi vektorji premaknemo v vse smeri prostora
in tako tvorimo Bravaisovo mrežo. Katerokoli translacijo v mreži lahko zapišemo kot:
T(n) ≡ T(n1, n2, ...) = n1a1 + n2a2 + ... (19)
kjer je ai vektor primitivne celice, i pa teče od 1, ..., d, kjer d predstavlja periodično
dimenzionalnost strukture. Za tridimenzonalne kristalne strukture je d = 3 in imamo
tri primitivne vektorje. Translacija je odvisna od n, ki je d-dimenzionalni vektor celih
števil. Izbira primitivne celice ni enolična, priporočljivo pa je, da ima čim višjo simetrijo.
Pogosto se uporablja Wigner-Seitzova celica, ki je najbolj kompaktna in izbrana tako, da
je simetrična okoli izhodišča. Predstavlja zbirko točk v prostoru, ki so bližje izhodiščni
kristalni točki kot katerikoli drugi. V tridimenzionalnem prostoru jo konstruiramo tako,
da med izhodiščno kristalno točko in vsemi sosednjimi potegnemo črte, ki jih na sredini
presekamo z ravninami. Prostor, ki ga definirajo ravnine, je Wigner-Seitzova primitivna
celica. Lahko izberemo različne primitivne celice, ampak vse imajo enak volumen, ki se
izračuna kot Ωcel = det(A), kjer je A matrika desno orientiranih primitivnih vektorjev.
Pri modeliranju periodičnih struktur izračune izvedemo na idealiziranem modelu
kristala, za kar potrebujemo primerne robne pogoje. V uporabi so Born–Von Karmanovi
periodični robni pogoji:
ψ(r + T(N1, N2, ...)) = ψ(r) (20)
kjer je T(N1, N2, ...) translacijski vektor, definiran z enačbo (19). Pogoji so veljavni v
limiti velikih volumnov, ko gre Ni proti neskončno. Te pogoje je preprosto ponazoriti v
eni dimenziji, kjer si lahko predstavljamo, da se veriga N mrežnih točk zvije v krog. V
limiti velike dolžine verige bi bil krog tako velik, da se lokalno ne bi zaznala ukrivljenost
mreže in robni pogoji ne bi imeli vpliva na lastnosti sistema.
V kristalu je koristno definirati tudi recipročni prostor, ki je z realnim prostorom
povezan preko Fourierove transformacije. V realnem prostoru je kristal opisan s
primitivnimi vektorji in translacijami, analogno pa ga lahko opišemo tudi v recipročnem
prostoru. Vektorji recipročne kristalne mreže (bi) so s primitivnimi vektorji povezani preko
enačbe:
bi · aj = 2πδi,j (21)
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Tudi v recipročnem prostoru lahko določimo Wigner-Seitzovo celico, ki se imenuje
Brillouinova cona. Translacijske vektorje v recipročnem prostoru predstavljajo G vektorji,
ki zapolnijo recipročno kristalno mrežo in so definirani kot:
G(m1, m2, ...) = m1b1 + m2b2 + ... (22)
kjer so mi cela števila, dimenzionalnost pa je enaka kot v realnem prostoru.
3.3.2 Blochov teorem
V periodičnih sistemih mora biti katerikoli operator neodvisen od translacije. Pri reševanju
Schrödingerjeve enačbe ima pomembno vlogo Hamiltonov operator, ki je sestavljen iz
kinetičnega in potencialnega dela. Če želimo, da je Hamiltonov operator neodvisen od
translacij, mora imeti potencial enako periodičnost kot kristalna struktura. Za periodične
sisteme lahko definiramo translacijske operatorje:
T̂nψ(r) = ψ(r + T(n)) = ψ(r + n1a1 + n2a2 + ...) (23)
T̂nψ(r) = tnψ(r) (24)
Prva enačba prikazuje, kako translacijski operator deluje na valovno funkcijo, druga pa
je enačba z lastnimi funkcijami. Kombinacija obeh enačb da zvezo ψ(r + T(n)) =
tnψ(r), ki povezuje vrednosti valovne funkcije v osnovni in translirani točki. Hamiltonov
in translacijski operator komutirata in velja zveza ĤT̂n = T̂nĤ. Lastne vrednosti
Hamiltonovega operatorja so lahko izbrane tako, da so hkrati lastne vrednosti vseh
translacijskih operatorjev. Ti so med seboj povezani in produkt dveh translacij je nova
translacija:
T̂n1 T̂n2 = T̂n1+n2 (25)
Če lastne vrednosti operatorja T̂n1 označimo s tn1 , lahko s pomočjo enačbe (25) dobimo
zvezo:
T̂n1 T̂n2ψ(r) = tn1+n2ψ(r) = tn1tn2ψ(r) (26)
Vsako translacijo lahko zapišemo kot produkt primitivnih translacij ai. Iz tega sledi, da
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lahko tudi lastne vrednosti poljubnih translacij zapišemo kot produkt lastnih vrednosti
primitivnih translacij:
tn = [t(a1)]n1 [t(a2)]n2 ... (27)
Vsak t(ai) lahko zapišemo kot t(ai) = ei2πyi , saj iz enačb (23) in (26) sledi, da so
lastne vrednosti translacijskih operatorjev periodične in imajo obliko eksponentne funkcije.
Upoštevati moramo tudi Born-Von Karman-ove periodične robne pogoje, ki zahtevajo, da
je t(ai)Ni = 1. Z uvedbo recipročnega prostora iz enačbe (21) lahko lastno vrednost
translacijskega operatorja ob zgoraj naštetih pogojih zapišemo kot:
tn = eik·Tn (28)
kjer je Tn translacija v realnem prostoru podana z enačbo (19), i je imaginarna enota in k







b2 + ... (29)
Iz zapisanih enačb dobimo Blochov teorem:
T̂nψ(r) = ψ(r + Tn) = eik·Tnψ(r) (30)
Ta pravi, da se lastne funkcije translacijskih operatorjev med celicami v kristalu razlikujejo
za faktor eik·Tn . Lastna stanja periodičnih operatorjev, med katere spada Hamiltonov
operator, lahko zapišemo za izbrane vrednosti k in njihove lastne funkcije imajo obliko:
ψk(r) = eik·ruk(r) (31)
kjer je uk(r) periodična funkcija, za katero velja uk(r + Tn) = uk(r). Z uporabo







(∇+ ik)2 + V(r)
]
ui,k(r) = εi,kui,k(r) (32)
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3.3.3 Definicije in uporaba ravnih valov
Bazni set ravnih valov je primeren predvsem za opis periodičnih struktur. Funkcija ui,k, s







kjer je Gm definiran z enačbo (22) in je vektor v recipročnem prostoru, m je vektor celih
števil, Ωcel pa je volumen izbrane celice. Funkcija ui,k mora biti po Blochovem teoremu
periodična z enako periodo, kot jo ima kristal. Biti mora tudi ortonormirana v primitivni
celici, da zadosti zahtevi po ortonormiranosti valovne funkcije po celotnem volumnu.
Enačba (33) zahteva seštevek po vseh G vektorjih v recipročnem prostoru. V praksi
to ni izvedljivo, saj je recipročni prostor neskončen, in se moramo zadovoljiti s končnim
številom členov. Če želimo določiti lastne vrednosti εi,k, moramo omejiti število ravnih
valov, ki jih uporabimo pri izračunu. To lahko storimo z energijsko omejitvijo, ki nam
določi kroglo z maksimalnim radijem |k + Gm|. Pogoj izrazimo tako, da z operatorjem za




|k + Gm|2 (34)
Enačbo lahko preoblikujemo v |k + Gm| ≤
√
2Ecut, ki nam postavi pogoj za G vektorje.
V izračunu se upoštevajo samo ravni valovi, ki zadoščajo temu pogoju. Za izračun gostote
potrebujemo višjo mejno vrednost energije, saj računamo s kvadrati valovnih funkcij.
Običajno se uporabi krogla z dvakrat večjim radijem kot pri izračunu lastnih vrednosti,
kar pomeni štirikrat večjo vrednost Ecut.
3.3.4 Psevdopotenciali
V kombinaciji z baznim setom ravnih valov se uporabljajo psevdopotenciali. Njihov
namen je, da poenostavijo oscilacije valovnih funkcij v bližini jedra, saj bi za njihov
opis potrebovali ogromno število ravnih valov. S tem naredijo valovne funkcije mehkejše,
zmanjšajo število ravnih valov in omogočijo učinkovite izračune. Ker so notranji elektroni
in jedro praktično neodvisni od okolice atoma, lahko psevdopotenciale generiramo za
posamezne atome in jih nato uporabljamo pri izračunih v različnih sistemih.
Delimo jih na psevdopotenciale z ohranjanjem norme (angl. norm-conserving),
ultramehke psevdopotenciale (angl. ultrasoft pseudopotentials) in PAW (angl. projector
augmented wave). Prevdopotenciali z ohranjanjem norme so potenciali izpeljani iz
osnovnih principov in imajo mejni radij, znotraj katerega psevdo valovne funkcije ohranijo
enako normo kot prava valovna funkcija, zunaj njega pa so identične pravi valovni funkciji.
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Ultramehki psevdopotenciali omejitev z ohranjanjem norme sprostijo in omogočijo
izračune z manjšim številom ravnih valov, saj so psevdo valovne funkcije znotraj mejnega
radija še mehkejše kot pri psevdopotencialih z ohranjanjem norme. Njihova slabost je bolj





Izvedli smo kvantno-mehanske izračune za sisteme z vodikovimi vezmi v vakuumu.
Za analizo tvorbe vodikovih vezi med diskretnimi strukturami smo uporabili program
Gaussian 16 [39], za izračune v periodičnih sistemih pa programski paket Quantum
ESPRESSO [40]. Vse slike struktur, ki so prikazane v tem delu, so nastale s program
XCrySDen [41], ki smo ga uporabljali kot grafični vmesnik za tvorbo kompleksov in
prikaz rezultatov. Pri vseh izračunih z diskretnimi baznimi seti smo izračunali tudi BSSE
popravke po metodi CP.
4.1 CCSD izračuni
Za preverjanje točnosti rezultatov pridobljenih z metodo gostotnega funkcionala s PBE
približkom, smo nekaj računov izvedli z metodo sklopljenih gruč (CC) [42], ki omogoča
zelo natančne izračune za večatomske sisteme. Ta metoda korelacije med elektroni vključi
z upoštevanjem vzbujenih stanj sistema. Teoretično gledano lahko ob upoštevanju vseh
vzbujenih stanj pridobimo eksaktne rezultate, kar zaradi kompleksnosti izračunov ni
mogoče. Zato se uporabljajo izračuni z enojno vzbujenimi stanji (S, angl. single excitation)
ali dvojno vzbujenimi stanji (D, angl. double excitation), redko se upoštevajo tudi višja
vzbujena stanja, saj zelo podaljšajo čas izračunov.
Z metodo sklopljenih gruč z enojnimi in dvojnimi vzbujenimi stanji (CCSD) smo
izvedli geometrijsko optimizacijo, kot bazni set smo uporabili Def2-TZVP [43]. Račune
smo izvedli za komplekse z molekulami vode in amonijaka, ki sta dovolj preprosta
sistema in dopuščata uporabo metode CCSD. Da bi skrajšali čas izračunov, smo za
začetne geometrije smo uporabili optimizirane strukture pridobljene s teorijo gostotnega
funkcionala.
4.2 Model diskretnih gruč
Izračune z modelom diskretnih gruč in z molekulo vode smo izvedli po metodi gostotnega
funkcionala s PBE približkom [35]. Uporabili smo diskretni bazni set Def2-TZVP [43], ki
je trojni zeta bazni set ločenih valenc in vsebuje polarizacijske funkcije. Bazne funkcije
so sestavljene iz kontrakcij Gaussovih orbital.
Analizirali smo vodikove vezi, ki nastanjejo med dvema skupinama struktur. V
prvi skupini so bile molekula vode in diskretni gruči Cu(OH)2 in Al(OH)3, ki sta
prikazani na sliki 2. Druga skupina je obsegala majhne molekule s tipičnimi organskimi
funkcionalnimi skupinami; metanol (MeOH), etanal (MeCHO), metilamin (CH3NH2),
metanimin (CH2NH), imidazol, metantiol (MeSH) in molekulo dimetilfosfinske kisline
(Me2POOH). Strukture iz obeh skupin smo postavili v vlogo akceptorjev in donorjev




Slika 2: Geometrijsko optimizirana diskretna gruča a) Al(OH)3 in b) Cu(OH)2.
večjim številom vodikovih vezi. Pri tvorbi začetnih geometrij smo upoštevali hibridizacijo
akceptorskega heteroatoma in linearno geometrijo vodikove vezi. Iz teh struktur smo
z geometrijsko optimizacijo dobili ravnotežno geometrijo strukture. Diskretna gruča
Cu(OH)2 ima liho število elektronov, zato smo pri izračunih upoštevali dubletno stanje,
kjer je spinska multipliciteta 2, kar pomeni, da ima struktura en samski elektron. Pri
kompleksih z molekulo vode ali Al(OH)3 gručo smo imeli parno število elektronov in smo
upoštevali singletno stanje.
Izračune smo izvedli tudi za vezi C–H· · ·O, kjer smo kot donorje uporabili molekule
metana, benzena in C2 ter C4 atoma v imidazolu, ki sta označena na sliki 3. Te
vezi so zaradi manjše elektronegativnosti ogljikovega atoma šibkejše in z geometrijsko
optimizacijo ne dobimo strukture z izolirano C–H· · ·O vezjo. Iz tega razloga smo izvedli
samo SCF izračune po metodi PBE z baznim setom Def2-TZVP za izbrano geometrijo,
kjer smo najprej spreminjali dolžino vodikove vezi in nato še kot. Pri preverjanju vpliva
razdalje med H in O atomoma na vezavno energijo smo uporabili dolžine vezi od 2,0





Slika 3: Številčenje atomov v molekuli imidazola. Z modro barvo so označeni dušikovi




določitve minimuma energije izvedli več izračunov. Dolžine smo spreminjali pri enaki
medsebojni legi molekul in linearni geometriji vodikove vezi. Izračune z različnimi koti
smo izvedli pri razdalji z minimalno vezavno energijo in smo jih spreminjali od 120 do
240◦ s korakom 20◦. Smer spreminjanja kota smo prilagodili za vsako strukturo posebej,
da smo zmanjšali ostale privlačne ali odbojne interakcije in dobili čim bolj simetrične
strukture.
4.3 Model periodične plošče
Kot nadgradnjo preprostega modela diskretnih gruč smo uporabili model periodične plošče,
kjer smo obravnavali površini bakrovega hidroksida (Cu(OH)2) in aluminijevega oksid
hidroksida (AlOOH). Pri izračunih smo uporabili bazni set ravnih valov z ultramehkimi
pseudopotenciali [44] in teorijo gostotnega funkcionala s PBE približkom, kar je
omogočilo primerjavo z rezultati pridobljenimi z modelom diskretnih gruč.
4.3.1 Konvergenca baznega seta ravnih valov
Zaradi uporabe baznega seta ravnih valov smo morali najprej določiti mejne vrednosti,
s katerimi dobimo zanesljive rezultate. Za mejne vrednosti energije pri opisu valovnih
funkcij smo testirali vrednosti med 10 in 60 Ry s korakom 10 Ry, kjer je Ry Rydbergova
enota energije, ki prestavlja ionizacijsko energijo vodikovega atoma v Bohrovem modelu.
Za opis gostote smo preverili mejne vrednosti energije od 200 do 400 Ry s korakom 50
Ry. Rezultate smo vnesli na diagrame in določili najmanjšo energijo, pri kateri se rezultati
bistveno več ne spreminjajo. Izbrali smo mejni vrednosti 35 Ry za opis valovne funkcije in
280 Ry za opis elektronske gostote, ki smo ju uporabili pri izračunih z obema kovinskima
hidroksidoma.
4.3.2 Osnovne celice in “k” točke
Začetno strukturo osnovnih celic smo vzeli iz kristalografskih podatkov, nato smo
relaksirali njihove parametre in položaje atomov, da smo dobili najbolj ugodno strukturo.
AlOOH smo obravnavali kot kristalno strukturo γ-AlOOH oziroma boehmita. Obe začetni
strukturi s pripadajočima osnovnima celicama sta prikazani na sliki 4. Zaradi pohitritve
računov smo pri strukturi Cu(OH)2 iz konvencionalne ortorombske celice, ki je navedena
v literaturi, naredili manjšo primitivno osnovno celico.
S preverjanjem konvergence energije smo za obe osnovni celici določili zadostno
število k-točk v recipročnem prostoru, njihovo mrežo pa smo tvorili po metodi Monkhorsta
in Packa [45]. k-točke se nahajajo v recipročnem prostoru, zato jih moramo v smeri
najdaljše stranice v realnem prostoru tvoriti najmanj, saj je ta stranica v recipročnem
prostoru najkrajša. Za osnovno celico AlOOH se je kot najmanjše število potrebnih k-točk




Slika 4: Začetni strukturi in osnovni celici a) AlOOH in b) Cu(OH)2.
k-točk v velikosti 4×4×4. Pri tvorbi različnih supercelic iz osnovne celice smo število
k-točk primerno prilagodili.
4.3.3 Adsorpcija na površino
Po relaksaciji kristalnih struktur Cu(OH)2 in AlOOH ter določitvi parametrov osnovnih
celic smo naredili model površine. Obe kristalni strukturi smo odrezali po ravnini, kjer smo
prekinili samo vodikove vezi, da smo dobili stabilne površine. Prostor v smeri normale
površine je bil prazen, plošče pa na dovolj velikih medsebojnih razdaljah, da so bile
interakcije med njimi zanemarljive. Strukturo AlOOH smo odrezali po ravnini pravokotni
na rob b in s tem dobili površino AlOOH(010), Cu(OH)2 pa po ravnini pravokotni na rob
c, da smo dobili površino Cu(OH)2(001).
Kot adsorbata smo uporabili molekuli imidazola in dimetilfosfinske kisline.
Geometrijsko optimizacijo kompleksov smo izvedli v različnih supercelicah AlOOH(010)
in Cu(OH)2(001), ki so prikazane na sliki 5. Manjše supercelice smo uporabili za izračune
z večjo pokritostjo površine, kjer so molekule na manjših medsebojnih razdaljah. Z
izračuni v večjih supercelicah smo analizirali adsorpcijo pri manjši pokritosti površine,
pri kateri so adsorbirane molekule na večjih medsebojnih razdaljah in so interakcije med
njimi zanemarljive. Pri površini AlOOH smo za manjšo (2×2) supercelico uporabili mrežo
a) b)
(2×2) (4×3) (4×2)(2×2)
Slika 5: Površini in supercelice uporabljene pri izračunih adsorpcije. a) Površina AlOOH,
manjša supercelica je (2×2), večja pa (4×3). b) Površina Cu(OH)2, kjer je prva supercelica
(2×2), druga pa (4×2).
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k-točk v velikosti 3×2×1, za večjo (4×3) celico pa mrežo 1×1×1. Izračune na površini
Cu(OH)2 smo izvedli pri (2×2) in (4×2) supercelicah z mrežama k-točk velikosti 4×2×1
in 2×2×1.
Bakrov hidroksid ima ozki prepovedan pas, zato smo pri izračunih uporabili tehniko
razmazanja elektronskih nivojev (angl. smearing) po metodi Methfessel–Paxton [46], s
širino 0,01 Ry. S tem smo dosegli postopen prehod med veznimi in neveznimi stanji ter
pospešili konvergenco pri izračunih.
4.4 Izračun lastnosti vodikove vezi
4.4.1 Vezavna energija
Energija vodikovih vezi je enaka:
Eb = Ekompleks − Edonor − Eakceptor (35)
kjer je Ekompleks energija optimizirane geometrije kompleksa z vodikovo vezjo, Eakceptor
in Edonor pa sta energiji optimiziranega stanja donorja in akceptorja. Pri izračunih smo
za molekule upoštevali najstabilnejše geometrije, razen v redkih primerih, ki so navedeni
v besedilu. Z izračunano energijo vezi lahko določimo tudi njeno moč, ki je po definiciji
pozitivna in je D = −Eb. Energijo adsorpcije smo izračunali po podobni enačbi:
Eads = Ekompleks − Eadsorbat − Eadsorbent (36)
kjer vse energije pripadajo geometrijsko optimiziranim strukturam, Eadsorbat je energija
proste molekule adsorbata, ki se veže na površino, Eadsorbent pa je energija površine
modelnega adsorbenta.
4.4.2 Razlika elektronske gostote
Za prikaz razporeditve elektronov ob nastanku vodikove vezi lahko uporabimo razliko
elektronske gostote, ki jo izračunamo po enačbi:
∆ρ(r) = ρkompleks(r)− ρdonor(r)− ρakceptor(r) (37)
kjer je ρkompleks(r) elektronska gostota kompleksa z vodikovo vezjo, ρdonor(r) in
ρakceptor(r) pa sta elektronski gostoti izoliranih struktur donorja in akceptorja, ki imata
enako geometrijo kot v kompleksu. Za razliko od enačbe za vezavno energijo tukaj ne
uporabimo optimiziranih struktur izoliranih molekul.
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5 Rezultati in razprava
5.1 Točnost metode PBE
Za oceno pravilnosti izračunanih vezavnih energij in geometrije kompleksov pridobljenih
z metodo PBE, smo naredili primerjalne izračune za iste komplekse z metodo CCSD.
Izbrali smo preproste sisteme, ki vsebujejo molekuli vode in amonijaka, saj je metoda
CCSD računsko zahtevna. Najprej smo izvedli optimizacijo geometrij s PBE metodo, nato
smo pa rezultirajoče končne geometrije, da bi zmanjšali čas izračuna, uporabili kot začetne
geometrije pri optimizaciji s CCSD metodo.
Na sliki 6 so prikazane geometrije in vezavne energije kompleksov med molekulami
vode in amonijaka pridobljene pri geometrijskih optimizacijah s CCSD in PBE metodama.
V mešanem kompleksu je imela molekula vode vlogo donorja vodikove vezi, amonijak pa
je deloval kot akceptor, ker je takšna vezava energijsko bolj stabilna. Iz primerjave struktur
opazimo, da sta geometriji kompleksov H2O· · ·H2O in H2O· · ·NH3 pri obeh metodah
zelo podobni, pri NH3· · ·NH3 pa pride do velike razlike, saj je rezultat optimizacije
s CCSD metodo struktura brez vodikove vezi, čeprav je bila le-ta v začetni geometriji





Eb = −0,17 (−0,15) eV
2,22 Å
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Eb = −0,34 (−0,31) eV
Eb = −0,27 (−0,24) eV Eb = −0,23 (−0,20) eV
Eb= −0,28 (−0,24) eV












Slika 6: Geometrije kompleksov z vodikovo vezjo, ki so izračunane z metodama CCSD
in PBE. Dopisane so dolžine in koti vodikovih vezi, pod slikami kompleksov so navedene
tudi vezavne energije, v oklepaju pa so dopisane še energije z BSSE popravkom.
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deluje kot močan akceptor vodikove vezi, nima pa izraženih donorskih sposobnosti, kar
povzroči, da se v plinski fazi molekule med seboj ne povezujejo z vodikovimi vezmi.
Iz primerjave geometrijskih parametrov je razvidno, da so dolžine vodikovih vezi, ki so
določene kot razdalja H· · ·X, pri PBE metodi krajše kot pri CCSD, za vrednosti kotov pa
ne opazimo večjih razlik.
Energije vodikovih vezi smo izračunali po enačbi (35). Iz njihove primerjave opazimo,
da je trend spreminjanja jakosti vezi med različnimi molekulami pri obeh metodah
enak. Najšibkejša je interakcija med molekulama amonijaka, ki sta pri PBE izračunih
povezani s šibko vodikovo vezjo, pri CCSD pa direktne vezi med njima sploh ni. V
ostalih dveh kompleksih sta prisotni močnejši vodikovi vezi, najmočnejša je pri kompleksu
H2O· · ·NH3. Razlika energij in dolžin vodikovih vezi izračunanih z obema metodama
je prikazana v tabeli 2. Vse vezavne energije izračunane z metodo PBE so nižje od
energij izračunanih s CCSD, kar pomeni, da metoda PBE preceni jakost vodikovih vezi.
Če upoštevamo samo komplekse, kjer opazimo nastanek vodikove vezi, je povprečno
odstopanje 0, 05 eV. Tudi razlike v dolžinah vodikovih vezi kažejo na to, da PBE metoda
preceni njihovo moč, saj so razdalje H· · ·X pri metodi PBE krajše kot pri CCSD, kar
pomeni močnejšo vez.
Tabela 2: Razlike energij in dolžin vodikovih vezi v kompleksih pridobljenih s CCSD in
PBE metodama. Izračunane so kot ∆X = XCCSD − XPBE, kjer X predstavlja E ali r.
∆E [eV] ∆r [Å]
H2O· · ·H2O 0,04 0,06
H2O· · ·NH3 0,06 0,09
NH3· · ·NH3 0,03 /
Na podlagi prikazanih rezultatov lahko sklepamo, da metoda PBE preceni jakost
vodikovih vezi, pravilno pa napove trende njenega spreminjanja pri različnih kombinacijah
interagirajočih molekul in jo zato lahko uporabimo za primerjavo donorskih in
akceptroskih sposobnosti molekul. V primeru močnejših vezi lahko rezultirajoče
geometrije vzamemo kot dober približek dejanski optimalni strukturi, če pa imamo
opravka z zelo šibkimi vodikovimi vezmi, pa postanejo rezultati za končne strukture manj
zanesljivi.
5.2 Vodikove vezi z molekulo vode
Molekula vode ima sposobnost donirati in sprejeti vodikovo vez. V tem delu smo jo
uporabili kot referenco, s katero smo primerjali lastnosti vodikovih vezi z diskretnima
gručama kovinskih hidroksidov, da bi določili njune donorske in akceptorske sposobnosti.
Izračune smo izvedli za interakcijo med molekulo vode in molekulami, ki vsebujejo
različne heteroatome in kjer so le-ti različno hibridizirani. Kot tipične molekule z atomom
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dušika smo uporabili metilamin (CH3NH2), metanimin (CH2NH) in imidazol. Izmed
molekul s hereroatomom kisika smo izbrali metanol (MeOH) in etanal (MeCHO), kot
molekulo s heteroatomom žvepla pa smo uporabili metantiol (MeSH). Obravnavali
smo tudi molekulo dimetilfosfinske kisline (Me2POOH), saj smo z njo lahko preverili
zmožnosti hkratne tvorbe večjega števila vodikovih vezi. Vse molekule smo postavili v
položaj donorja in akceptorja vodikove vezi, izjema je bil etanal, ki zmožnosti doniranja
nima. Imena vseh kompleksov v tem delu so sestavljena tako, da je najprej podano ime
molekule donorja in nato akceptorja vodikove vezi in imajo obliko donor· · · akceptor.
5.2.1 Molekule s heteroatomom dušika
Geometrije, pridobljene za komplekse med vodo in molekulami s heteroatomom dušika,
z dopisanimi vezavnimi energijami, dolžinami vezi in koti, so prikazane na sliki 7. Pri
izračunih z molekulo CH3NH2 smo dobili rezultate samo za kompleks, kjer CH3NH2
deluje kot akceptor vodikove vezi. Geometrije kompleksov z molekulo CH3NH2 kot
donorjem so se tekom optimizacije pri tvorbi kompleksov spremenile v stanje, v katerem
ima molekula vlogo akceptorja. To nakazuje, da je molekula CH3NH2 šibek donor
vodikove vezi, kar je v skladu z ugotovitvami o lastnostih molekule amonijaka [47]. Če







Eb = −0,36 (−0,32) eV Eb = −0,35 (−0,31) eV Eb = −0,31 (−0,27) eV






Slika 7: Geometrije kompleksov med molekulo vode in molekulami s heteroatomom
dušika. Najprej so prikazani kompleksi, kjer je atom dušika akceptor vodikove vezi, nato
pa kompleksi, kjer N–H skupina deluje kot donor. Dodane so tudi dolžine in koti vodikovih
vezi, pod slikami kompleksov so navedene energije vezi, ki imajo v oklepajih dopisane
njene vrednosti z BSSE popravkom.
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kot akceptorjema, opazimo, da ima vez z CH3NH2 za 0, 02 eV nižjo energijo kot vez z
amonijakom in tudi njena dolžina je krajša. To nakazuje, da prisotnost metilne skupine
rahlo poveča akceptorsko sposobnost dušikovega atoma. Izmed obravnavanih molekul je
metilamin sp3 hibridiziran, imidazol in metanimin pa sta sp2 hibridizirana in oba tvorita
komplekse, v katerih imata vlogo akceptorja ali pa donorja vodikove vezi.
Iz primerjave energij vodikovih vezi ugotovimo, da akceptorska sposobnost molekul
pada v zaporedju CH3NH2, imidazol, CH2NH, kjer je jakost vodikove vezi med molekulo
vode in molekulama CH3NH2 ter imidazola podobna. Ti rezultati so v skladu s
pričakovanji, saj akceptorska sposobnost glede na hibridizacijo atoma pada v zaporedju
sp3 > sp2 > sp [11]. Povečano akceptorsko sposobnost imidazola v primerjavi z CH2NH
lahko pripišemo aromatski naravi molekule. Imidazol je tudi zelo dober donor vodikove
vezi, CH2NH kaže slabšo donorsko sposobnost, CH3NH2 pa ima zelo šibko izraženo
donorsko naravo. Glede na hibridizacijo dušikovega atoma v N–H skupini je tudi to
zaporedje pričakovano. Trendi spreminjanja energije vodikove vezi so enaki z ali brez
upoštevanja BSSE popravka.
Dolžine vodikovih vezi so v skladu z vezavnimi energijami, saj imajo močnejše vezi
tudi krajše razdalje H· · ·N. Koti vodikovi vezi za razliko od njihovih dolžin ne kažejo
korelacije z energijami. V kompleksih, kjer heteroatom dušika deluje kot akceptor, kažejo
večje odstopanje od linearnosti, saj je povprečna vrednost kota 164◦. Kompleksa, kjer je
N–H skupina donor vodikove vezi, sta zelo blizu idealni linearni geometriji in oba kota
imata vrednost 179◦, čeprav sta vezi energijsko šibkejši kot v akceptorskih kompleksih. Iz
rezultatov vidimo, da koti niso dober pokazatelj jakosti vodikove vezi, saj bi pričakovali
manjše odstopanje od linearnosti pri kompleksih z močnejšo vodikovo vezjo.
5.2.2 Molekule s heteroatomom kisika
Za obravnavo molekul s heteroatomom kisika smo izbrali metanol (MeOH) in etanal
(MeCHO). Geometrije kompleksov in energije vodikovih vezi med tema molekulama
in molekulo vode so prikazane na sliki 8. Obe molekuli lahko delujeta kot akceptorja
vodikove vezi, donorsko O–H skupino pa ima samo molekula metanola, saj je atom kisika
v MeCHO molekuli sp2 hibridiziran in nima vezanega vodikovega atoma. Energiji obeh
vodikovih vezi z molekulo MeOH sta enaki, kar pomeni, da prisotnost metilne skupine
nima večjega vpliva na akceptorske in donorske sposobnosti hidroksilne skupine. Tudi
vodikova vez med dvema molekulama vode, ki je prikazana na sliki 6, ima enako vezavno
energijo kot vezi med metanolom in vodo. S tem dobimo še dodatno potrditev, da pri
O–H funkcionalni skupini dodatna metilna skupina nima pomembnega vpliva na jakost
vodikovih vezi.
Pri primerjavi vezavnih energij, kjer organski molekuli nastopata kot akceptorja
vodikove vezi, opazimo, da molekula etanala z molekulo vode tvori malenkost stabilnejši
kompleks kot molekula metanola. To je v nasprotju z našimi pričakovanji, saj je kisikov
atom v etanalu sp2 hibridiziran in bi moral imeti slabše akceptorske sposobnosti kot sp3
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O kot akceptor O−H kot donor
H2O⋅⋅⋅MeOH MeOH⋅⋅⋅H2OH2O⋅⋅⋅MeCHO




Slika 8: Geometrije kompleksov med molekulo vode in molekulami s heteroatomom
kisika. Prvi dve sliki prikazujeta kompleksa, kjer atom kisika v organski molekuli deluje
kot akceptor vodikove vezi, na tretji sliki pa je kompleks, kjer ima O–H skupina vlogo
donorja. Dodane so dolžine in koti vodikove vezi, pod slikami kompleksov so navedene
energije vezi, ki imajo v oklepajih dodane še njene vrednosti z BSSE popravkom.
hibridiziran atom kislika v metanolu. To neskladje je posledica nastanka šibke vodikove
vezi C–H· · ·O v strukturi H2O· · ·MeCHO, ki je označena na sliki 8 in zniža vezavno
energijo kompleksa. Iz primerjave dolžin vodikovih vezi vidimo da je vez H2O· · ·MeCHO
daljša od vezi H2O· · ·MeOH, kar je v skladu s pričakovanji, saj daljša vez pomeni šibkejšo
interakcijo.
Samo iz primerjave energij ne moramo nedvoumno določiti akceptorskih sposobnosti
molekul, saj je vezavna energija pri kompleksu z MeCHO vsota prispevkov O–H· · ·O in
C–H· · ·O vezi. Izolirana O–H· · ·O vodikova vez z MeCHO je posledično šibkejša od tiste,
kjer je akceptor molekula metanola, kar je tudi pričakovano iz primerjave dolžin vodikove
vezi. Pridobljeni rezultati so tako še vedno skladni z znanimi povezavami med hibridizacijo
akceptorskega atoma in jakostjo vodikove vezi. Kot vodikove vezi je v kompleksu z
metanolom bližje linearnosti kot pri etanalu, ki vsebuje tudi šibko C–H· · ·O vez. Tvorba
dveh vezi hkrati povzroči popačenje idealne geometrije močnejše vezi, saj mora struktura
geometrijsko omogočiti nastanek obeh vezi.
5.2.3 Molekule s heteroatomom žvepla
Izračune smo naredili tudi z molekulo MeSH, ki vsebuje heteroatom žvepla, rezultati
so prikazani na sliki 9. Čeprav žveplo ni med značilnimi heteroatomi, ki so vključeni v
tvorbo vodikovih vezi, so raziskave pokazale, da so molekule z atomom žvepla lahko dober
akceptor vodikovih vezi, le da tvorijo šibkejše vezi kot analogne molekule s kisikovim
atomom [48]. Skupina S–H lahko deluje tudi kot donor vodikove vezi, kar je pomembno
predvsem za strukture proteinov [49]. Iz naših rezultatov vidimo, da je energija vodikove
vezi, kjer žveplo nastopa kot akceptor višja od energije analogne vezi z molekulo metanola,
kar je skladno s podatki iz literature. Kompleks, kjer S–H skupina metantiola deluje
kot donor, ima znatno nižjo absolutno vrednost vezavne energije od kompleksa, kjer je
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S kot akceptor S−H kot donor
H2O⋅⋅⋅MeSH MeSH⋅⋅⋅H2O





Slika 9: Geometrije kompleksov med molekulama vode in metantiola. Najprej je prikazan
kompleks z metantiolom kot akceptorjem vodikove vezi, nato pa kompleks, kjer je S–H
skupina donor. Dopisane so dolžine in koti vodikovih vezi, pod slikami kompleksov so
navedene energije, ki imajo v oklepajih dodane še vrednosti z BSSE popravkom.
molekula MeSH akceptor. Iz tega je razvidno, da atom žvepla tvori močnejšo vodikovo
vez, ko nastopa kot akceptor, kot takrat, ko je v vlogi donorja. Dolžine vodikovih vezi
so znatno večje od vezi pri heteroatomu dušika in kisika, kar je posledica večjega radija
atoma žvepla. Kot vodikove vezi pri kompleksu, kjer metantiol deluje kot akceptor, kaže
večje odstopanje od linearnosti, kar je lahko tudi posledica tendence po tvorbi C–H· · ·O
vodikove vezi.
5.2.4 Dimetilfosfinska kislina
Preučili smo različne strukture kompleksov z vodikovo vezjo med molekulama vode
in dimetilfosfinske kisline (Me2POOH), ki so prikazane na sliki 10. Ker ima molekula
Me2POOH dve funkcionalni skupini, ki lahko sodelujeta pri nastanku vodikove vezi, je v
imenih s poševnicami dodana oznaka funkcionalne skupine, ki tvori vodikovo vez.
Molekula ima dva atoma kisika, ki lahko delujeta kot akceptorja vodikove vezi. Prvi
je sp3 hibridiziran in je del funkcionalne skupine P–OH, drugi pa je sp2 hibridiziran in
tvori skupino P=O. Če primerjamo vezavne energije obeh akceptorskih skupin, vidimo,
da skupina P=O tvori precej močnejšo vodikovo vez od P–OH skupine. To je v skladu
s podatki iz literature, saj je znano, da ima P=O skupina dobre akceptorske sposobnosti
in lahko brez izrazitega tekmovalnega efekta tvori tudi več vodikovih vezi hkrati [50].
Akceptorski skupini v molekuli Me2POOH sta podobni kot pri metanolu in etanalu, le da je
atom kisika vezan na atom fosforja in ne na atom ogljika. Iz primerjave energij s kompleksi
s heteroatomom kisika, ki so prikazani na sliki 8, je razvidno, da je P–OH skupina slabši
akceptor od običajne alkoholne skupine, P=O pa ima veliko boljše akceptorske sposobnosti
kot C=O skupina. Atom fosforja ima očitno nasprotujoči vpliv na akceptorske sposobnosti
kisikovega atoma, saj sp3 hibridiziran kisik postane slabši akceptor, sp2 hibridiziran
kisik pa veliko boljši akceptor v primerjavi z analognimi skupinami z ogljikom. Dolžina
34




O−H kot donor O kot donor in akceptor
Me2POOH⋅⋅⋅H2O
Eb = −0,25 (−0,21) eV Eb = −0,38 (−0,34) eV








Slika 10: Geometrije kompleksov med molekulama vode in dimetifosfinske kisline. Zgoraj
sta prikazana kompleksa, kjer P=O in P–OH delujeta kot akceptorja vodikove vezi, levo
spodaj pa kompleks, kjer je P–OH donor. Desno spodaj je prikazan tudi kompleks z dvema
vodikovima vezema. Pri vseh strukturah so napisane dolžine in koti vodikovih vezi, pod
njimi so energije vezi, v oklepaju pa so dopisane energije z BSSE popravkom.
vodikove vezi je v kompleksu H2O· · ·Me2POOH/OH/ večja kot pri analogni vodikovi
vezi z metanolom, v kompleksu H2O· · ·Me2POOH/PO/ pa manjša kot pri kompleksu z
etanalom. To dodatno potrdi vpliv fosforjevega atoma na jakost vodikovih vezi. Koti pri
obeh kompleksih z molekulo Me2POOH kažejo večje odstopanje od linearnosti, kar je
lahko posledica težnje po tvorbi šibkih C–H· · ·O vezi.
P–OH skupina v molekuli Me2POOH lahko deluje tudi kot donor, ki tvori zelo močno
vodikovo vez. Vezavna energija je v primerjavi s C–OH skupino znatno nižja, kar kaže
na tvorbo močnejše vodikove vezi. V skladu s tem sta tudi dolžini vodikovih vezi, saj
je vez z donorsko skupino P–OH krajša od analogne vezi z metanolom. Pri izračunih
za kompleks Me2POOH/OH/· · ·H2O smo v molekuli Me2POOH obrnili OH skupino,
da smo lahko dosegli nastanek izolirane vodikove vezi. S tem smo dobili manj stabilno
obliko molekule, ki ima višjo energijo od strukture, ki smo jo uporabili pri ostalih izračunih.
Ker je energijska razlika zaradi rotacije vezi znatna, smo pri izračunu vezavne energije v
kompleksu Me2POOH/OH/· · ·H2O na sliki 10 upoštevali energijo lokalnega minimuma,
ki predstavlja strukturo z OH vezjo obrnjeno za 180◦. Rotacija in pripadajoča sprememba
energije sta prikazani na sliki 11.
Na sliki 10 je prikazan tudi kompleks z dvema vodikovima vezema, ki je energijsko
najbolj stabilen. Seštevek energij izoliranih vodikovih vezi, ki sta prisotni v kompleksu,
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∆E = 0,17 eV
Slika 11: Leva struktura molekule Me2POOH je uporabljena v večini izračunov in je
energijsko bolj stabilna od desne, ki je uporabljena pri obravnavi Me2POOH/OH/· · ·H2O
kompleksa. Z zeleno puščico je označena vez, ki se obrne za 180◦, na puščici pa je napisana
energijska razlika za prehod iz leve v desno strukturo.
je −0,77 eV, kar je manj od vezavne energije v kompleksu. Iz tega sklepamo, da je
prisoten tekmovalni učinek, saj O–H skupina v molekuli vode tvori dve vodikovi vezi,
ki imata posledično bolj omejeno geometrijo. Iz primerjave razdalj opazimo, da sta obe
vezi v kompleksu krajši kot izolirani. Tudi koti so bolj oddaljeni od linearnosti kot v
primeru kompleksov z eno vodikovo vezjo. Vodikova vez je usmerjena interakcija, katere
energija je odvisna tudi od kota vezi. Če so koti vezi bolj oddaljeni od linearnosti, se
jakost interakcije zmanjša. To se zgodi pri tvorbi dveh vodikovih vezi z eno funkcionalno
skupino, saj imata obe manj idealna kota, kar povzroči zvišanje energije vezi. Posledično
nastane manj stabilni kompleks, kot bi bil ob prisotnosti dveh izoliranih vezi z optimalno
geometrijo.
Za vizualizacijo vodikove vezi smo izračunali razliko elektronske gostote med
kompleksom in izoliranima molekulama po enačbi (37). Izbrali smo kompleksa
Me2POOH/OH/· · ·H2O in H2O· · ·Me2POOH/PO/, ker tvorita najmočnejšo vodikovo
vez. Rezultati so prikazani na sliki 12. Na obeh slikah je donorska skupina na levi
in akceptorska na desni, za boljšo nazornost pa sta narisani tudi strukturni formuli
kompleksov. Opazimo, da je razlika elektronske gostote na obeh slikah podobna tako
po vrednostih gostote kot po območjih presežka in primanjkljaja elektronov. Podobnost
pri vrednostih elektronske gostote nam da potrditev, da imata prikazani vodikovi vezi
podobno jakost, kar je v skladu z izračunanimi energijami vezi. Podobnost razporeditve
primanjkljaja in presežka elektronov pa nakazuje na to, da ima prisotnost vodikove vezi
enak vpliv na prerazporejanje elektronov, ne glede na to, v katerem sistemu vez nastane.
V okolici donorskega atoma vodika se pojavi primanjkljaj elektronov, v prostoru med
atomom vodika in akceptorskim atomom pa je presežek elektronov. Iz tega ugotovimo, da
se elektroni premestijo v prostor med funkcionalnima skupinama donorja in akceptorja
ter s tem povzročijo vezno interakcijo. To potrdi ugotovitve, da vodikova vez ni zgolj
elektrostatska interakcija, temveč ima tudi kovalentno naravo, ki vpliva na premik
elektronov.
36















−0.008 e/a₀3 +0.008 e/a₀3
Slika 12: Razlika elektronske gostote za vezi Me2POOH/OH/· · ·H2O in
H2O· · ·Me2POOH/PO/. Rdeče obarvani deli predstavljajo presežek elektronov, modri
pa njihovo pomanjkanje. Narisane so tudi izoelektronske ploskve pri razliki elektronske
gostote z absolutno vrednostjo 0,005 e/a30, kjer je a0 Bohrov radij, izoelektronske krivulje
so narisane od vrednosti −0,008 do 0,008 e/a30 s korakom 0,002 e/a30.
5.2.5 Akceptorske in donorske sposobnosti molekul
Do sedaj smo primerjali akceptorske in donorske sposobnosti molekul z enakim
heteroatomom. Tako smo določili vpliv hibridizacije in vpliv fosforjevega atoma, nismo
pa določili, kakšen vpliv ima vrsta heteroatoma na energijo vodikove vezi. Schwöbel in
sodelavci so določili vrstni red molekul na podlagi njihovih akceptorskih sposobnosti. Če
upoštevamo samo molekule, ki jih obravnavamo v tem delu, ima najboljše akceptorske
sposobnosti skupina P=O, sledijo CH3NH2, imidazol, MeOH, MeCHO in MeSH [51, 52].
Molekul s sp2 hibridiziranim atomom dušika brez aromatske stabilizacije Schwöbel
in sodelavci niso vključili v raziskavo. Naši rezultati so v skladu s tem zaporedjem,
CH2NH je po akceptorskih sposobnostih med imidazolom in MeOH. Pri kompleksu med
molekulama MeCHO in vode moramo upoštevati tudi nastanek šibke C–H· · ·O vezi, ki
prispeva k vezavni energiji kompleksa. To pomeni, da ima MeCHO slabšo akceptorsko
sposobnost kot MeOH, čeprav ima nižjo vezavno energijo. Iz navedenega zaporedja
pridemo do zaključka, da ima P=O skupina največjo akceptorsko moč, sledijo ji molekule
s heteroatomom dušika, nato s kisikom in na koncu je molekula z atomom žvepla, ki je
šibek akceptor. Vpliv hibridizacije je pri molekulah z enakim heteroatomom enak ne glede
na vrsto heteroatoma, najmočnejši akceptorji so sp3 hibridizirani atomi, sledijo aromatsko
stabilizirani sp2, najšibkejši pa so nearomatski sp2.
Rezultati o donorskih sposobnostih molekul kažejo, da je skupina P–OH najboljši
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donor, sledijo ji molekule imidazola, MeOH in CH2NH, šibko vodikovo vez tvori MeSH.
Molekula CH3NH2 kot donor ne tvori dovolj stabilnega kompleksa, da bi ga lahko pridobili
z geometrijsko optimizacijo. Rablen in sodelavci so bolj podrobno raziskali akceptorske in
donorske sposobnosti izbranih molekul [53]. Najboljšo donorsko sposobnost imajo kisle
OH skupine, kamor lahko prištejemo P–OH skupino v molekuli dimetilfosfinske kisline,
sledi ji imidazol, nato alkohol in na koncu tiol. To zaporedje kaže dobro ujemanje z našimi
rezultati. Vpliva heteroatoma pri donorskih skupinah ne moramo tako nedvoumno določiti,
saj imajo pomembno vlogo tudi drugi faktorji, kot so hibridizacija in okolica donorske
skupine ter pKa donorskega vodikovega atoma.
Dobljene vrednosti vezavnih energij smo primerjali s podatki iz literature, kar je
prikazano v tabeli 3. Rezultati za energije izračunani v tem magistrskem delu kažejo
v povprečju nižje vrednosti kot tisti iz literature. To je bilo pričakovano, saj smo pri
primerjavi rezultatov PBE in CCSD metode ugotovili, da PBE preceni moč vodikove vezi.
Zelo dobro ujemanje dobimo, če primerjamo rezultate z izračunanim BSSE popravkom,
čeprav so v povprečju še vseeno malo nižji. Za nekatere vodikove vezi smo uspeli poiskati
dva različna vira in njihova primerjava tudi pokaže manjša odstopanja, saj so bili izračuni
izvedeni z uporabo različnih metod in baznih setov. Nekatere energije so pridobljene s
teorijo gostotnega funkcionala po B3LYP metodi, ostale pa z Møller-Plesset perturbacijsko
metodo drugega reda (MP2). Pri kompleksih s heteroatomom dušika so rezultati z metodo
MP2 nižji od rezultatov z B3LYP in bližje našim energijam brez BSSE popravka, pri
Tabela 3: Vezavne energije izračunane v tem delu (Eb) po enačbi (35), ki imajo v oklepajih
dopisane vrednosti z BSSE popravkom. Za primerjavo so dodane vrednosti iz literature (Eref), za
katere so pod tabelo navedeni avtorji člankov in metoda ter bazni set, ki sta bila uporabljena za
izračune.
donor · · · akceptor Eb Eref
[eV] [eV]
H2O· · ·CH3NH2 −0.36 (−0.32) −0.29a, −0.33b
H2O· · · imidazol −0.35 (−0.31) −0.30a, −0.35c
imidazol· · ·H2O −0.29 (−0.27) −0.23a, −0.30c
H2O· · ·CH2NH −0.31 (−0.27) −0.29d
CH2NH· · ·H2O −0.17 (−0.14) −0.14d, −0.13b
H2O· · ·MeOH −0.27 (−0.23) −0.22a, −0.21e
MeOH· · ·H2O −0.27 (−0.23) −0.20a, −0.19e
H2O· · ·MeCHO −0.28 (−0.25) −0.23a
H2O· · ·MeSH −0.22 (−0.19) −0.16a
MeSH· · ·H2O −0.13 (−0.11) −0.08a, −0.10b
a Rablen and co-workers [53] (B3LYP/6-31++G(2d(X+),p)//B3LYP/6-31+G(d(X+),p))
b Raub and co-workers [54] (MP2/aug-cc-pVTZ)
c Ornstein and co-workers [55] (MP2-FC/aug-cc-pVDZ// MP2-FC/6-31 ++G(2d,2p))
d Arey and co-workers [56] (MP2/aug-cc-pVTZ)
e Mandal and co-workers [57] (MP2/6-311++G(d,p))
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molekulah s heteroatomom kisika pa naši rezultati z BSSE popravkom kažejo zelo dobro
ujemanje z obema metodama.
5.3 Vodikove vezi z diskretnimi gručami kovinskih
hidroksidov
Kovinski hidroksidi vsebujejo O–H funkcionalno skupino, ki lahko sodeluje pri tvorbi
vodikove vezi. Za razliko od molekule vode imajo namesto vodikovega atoma neposredno
na hidroksilno skupino vezan kovinski ion. Izoliran hidroksilni ion lahko deluje kot dober
akceptor vodikove vezi, ima pa slabše donorske sposobnosti [25]. Če nanj vežemo druge
atome, se njegove zmožnosti tvorbe vodikovih vezi spremenijo. Ob vezavi vodikovega iona
dobimo molekulo vode, kjer ima OH skupina večjo donorsko in manjšo akceptorsko moč
od izoliranega hidroksilnega iona. Z izračuni pri kompleksih med izbranimi molekulami
in molekulo vode smo pridobili referenčne vrednosti energij, s katerimi lahko primerjamo
rezultate za model diskretnih gruč bakrovega in aluminijevega hidroksida. Kjer je
geometrija dopuščala, smo izvedli izračune za strukture z eno vodikovo vezjo, drugače pa
smo izračunali vezavne energije v kompleksih z več vezmi in ocenili energijo posameznih
vodikovih vezi.
5.3.1 Kompleksi z bakrovim hidroksidom
Strukture, pridobljene za molekule s heteroatomom dušika, so prikazane na sliki 13.
Vodikove vezi, kjer so molekule v vlogi akceptorja, imajo enak trend spreminjanja jakosti
kot z molekulo vode. CH3NH2 ima sp3 hibridiziran atom dušika in je najmočnejši akceptor,
sledi mu aromatsko stabiliziran imidazol, najšibkejši akceptor pa je sp2 hibridiziran atom
dušika v CH2NH. V vseh akceptorskih kompleksih se v primerjavi s kompleksi z molekulo
vode tvorijo močnejše vodikove vezi. Tudi dolžine vodikove vezi, ki so v skladu s trendom
vezavnih energij, so v vseh primerih krajše, kot vezi pa je bližje idealni linearni geometriji
kot pri analognih kompleksih z vodo. Ker imajo vse strukture, kjer N–H skupina deluje
kot donor, dovolj izrazit lokalni minimum, smo z izračuni uspeli pridobiti optimizirane
geometrije z izolirano vodikovo vezjo N–H· · ·O. Tudi ti kompleksi tvorijo močnejše
vodikove vezi kot analogni kompleksi z molekulo vode. Presenetljivo je, da molekula
CH3NH2 tvori stabilnejši kompleks od CH2NH, saj pri izračunih z molekulo vode nismo
uspeli izolirati vodikove vezi, kjer bi metilamin nastopal kot donor. Dolžine vodikove vezi
so v primerjavi s kompleksi z vodo veliko krajše, koti pa bolj odstopajo od linearnosti.
Opazimo tudi, da je vez CH3NH2· · ·Cu(OH)2 daljša od vezi CH2NH· · ·Cu(OH)2, kar
nakazuje, da je vodikova vez z CH3NH2 šibkejša. To je v skladu s pričakovanji in pomeni,
da je v kompleksu z CH3NH2 prisotna še kakšna dodatna interakcija, ki pripomore k
energijski stabilizaciji kompleksa.
Kompleksi med molekulami s kisikovim heteroatomom in diskretno gručo Cu(OH)2
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Eb = −0,43 (−0,37) eV
Eb = −0,27 (−0,23) eV 
Cu(OH)2⋅⋅⋅imidazol
Eb = −0,41 (−0,37) eV
Eb = −0,39 (−0,36) eV 
imidazol⋅⋅⋅Cu(OH)2
Cu(OH)2⋅⋅⋅CH2NH
Eb = −0,35 (−0,31) eV




Slika 13: Strukture kompleksov med Cu(OH)2 in molekulami s heteroatomom dušika.
Najprej so prikazani kompleksi, kjer je atom dušika akceptor vodikove vezi, nato so
kompleksi, kjer N–H skupina deluje kot donor. Pod slikami struktur so zapisane energije
vezi, v oklepajih pa so dopisane vrednosti z BSSE popravkom.
so prikazani na sliki 14. V kompleksih, kjer molekuli delujeta kot akceptorja vodikove
vezi, MeOH tvori močnejšo vez kot MeCHO. To je v skladu z rezultati izračunov z
molekulo vode, ker je bila tam nižja vezavna energija kompleksa z MeCHO posledica
dodatne C–H· · ·O vodikove vezi, ki pa v kompleksu z gručo Cu(OH)2 ni prisotna. Če
primerjamo komplekse, kjer molekuli delujeta kot akceptorja z analognimi kompleksi z
vodo, imata vodikovi vezi, ki nastaneta z gručo Cu(OH)2, nižjo energijo in tudi manjšo
O kot akceptor O−H kot donor
Cu(OH)2⋅⋅⋅MeOH MeOH⋅⋅⋅Cu(OH)2Cu(OH)2⋅⋅⋅MeCHO





Slika 14: Strukture kompleksov med Cu(OH)2 in molekulami s heteroatomom kisika.
Najprej so prikazani kompleksi, kjer je atom kisika akceptor, nato pa kompleksi, kjer O–H
skupina deluje kot donor. Pod slikami struktur so zapisane energije vezi, v oklepajih je
upoštevan tudi BSSE popravek.
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dolžino, odstopanje od linearnosti pa je približno enako. Vodikova vez, kjer O–H skupina
metanola deluje kot donor, je tudi močnejša in krajša v primerjavi z analogno vezjo z
molekulo vode.
Energiji in geometriji kompleksov med diskretno gručo Cu(OH)2 in molekulo MeSH
sta prikazani na sliki 15. V primerjavi z analognimi vodikovimi vezmi z vodo imata obe
vezi nižjo energijo in sta krajši. Pri vezi MeSH· · ·Cu(OH)2 je skrajšanje vezi v primerjavi
s strukturo z vodo veliko bolj očitno kot pri kompleksu, kjer metantiol deluje kot akceptor.
Obe vezi sta še vedno očitno šibkejši od analognih vezi med metanolom in Cu(OH)2.
Na sliki 16 so prikazani kompleksi med molekulo Me2POOH in diskretno gručo
Cu(OH)2. Pri kompleksih, kjer molekula dimetilfosfinske kisline nastopa kot akceptor,
P=O funkcionalna skupina ponovno tvori veliko močnejšo vodikovo vez od P–OH skupine,
saj ima nižjo vezavno energijo, krajšo razdaljo H· · ·O in tudi bolj linearno geometrijo.
Vez Cu(OH)2· · ·Me2POOH/OH/ ima v primerjavi z analogno vezjo z vodo višjo energijo,
kar pomeni, da je vodikova vez z bakrovim hidroksidom šibkejša. Pri kompleksih, kjer
je P=O skupina akceptor, je vezavna energija tako z vodo kot s Cu(OH)2 zelo podobna.
Dolžini vezi sta pri obeh kompleksih z gručo Cu(OH)2 krajši, kar je presenetljivo, saj
je vodikova vez v kompleksu Cu(OH)2· · ·Me2POOH/OH/ šibkejša od analogne vezi z
vodo in bi pričakovali, da bo dolžina vezi zato daljša. Vzrok za to so lahko sterične
ovire, saj je diskretna gruča Cu(OH)2 večja od molekule vode in se zato težje prostorsko
prilagodi pri povezovanju z drugimi molekulami. Pri kompleksu, kjer P–OH skupina
nastopa kot donor, je bila struktura z eno vodikovo vezjo ponovno dosežena tako, da
smo OH skupino obrnili za 180◦ in s tem preprečili možnost nastanka več vodikovih
vezi hkrati. Sprememba strukture Me2POOH je prikaza na sliki 11, za izračun energije
je bila uporabljena manj stabilna geometrija, ki je kompatibilna s strukturo kompleksa.
Kompleks Me2POOH/OH/· · ·Cu(OH)2 ima nižjo vezavno energijo in krajšo vodikovo
vez od analognega kompleksa z vodo. Izračune smo izvedli tudi za strukturo z dvema
vodikovima vezema, kjer je ponovno opazen tekmovalni efekt. Vsota energij izoliranih
S kot akceptor S−H kot donor
Cu(OH)2⋅⋅⋅MeSH MeSH⋅⋅⋅Cu(OH)2






Slika 15: Strukturi kompleksov med Cu(OH)2 in metantiolom. Najprej je prikazan
kompleks, kjer metantiol deluje kot akceptor vodikove vezi, nato pa še kompleks, kjer
je S–H skupina donor. Napisane so tudi energije vezi, v oklepaju so dopisane vrednosti z
BSSE popravkom.
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O−H kot donor O kot donor in akceptor
Me2POOH⋅⋅⋅Cu(OH)2
Eb = −0,23 (−0,20) eV Eb = −0,38 (−0,35) eV










Slika 16: Strukture kompleksov med Cu(OH)2 in molekulo dimetilfosfinske kisline.
Prikazani so kompleksi, kjer molekula deluje kot akceptor, kot donor in kot oboje hkrati.
Pod slikami kompleksov so zapisane energije vezi, v oklepajih pa so dopisane vrednosti z
BSSE popravkom.
vodikovih vezi znaša −0,80 eV, kar je manj od dejanske vezavne energije sistema. Vez
O–H· · ·O=P je krajša od izolirane vezi, P–OH· · ·O vez pa je daljša, kar pomeni, da
sta se vezi morali geometrijsko prilagoditi, da lahko nastaneta hkrati. Tudi kota kažeta
večja odstopanja od linearnosti kot v izoliranih kompleksih. V primerjavi z analognim
kompleksom z vodo, ima višjo vezavno energijo in krajše vodikove vezi.
Za vezi Me2POOH/OH/· · ·Cu(OH)2 in Cu(OH)2· · ·Me2POOH/PO/ smo izračunali in
narisali razliko elektronske gostote, ki je prikazana na sliki 17. Vidna je enaka razporeditev
presežkov in primanjkljajev elektronov kot pri kompleksih z vodo. Tam so bile tudi
podobne vrednosti razlike elektronske gostote, kar pa za prikazani vezi z gručo Cu(OH)2
ne velja, saj je pri Me2POOH/OH/· · ·Cu(OH)2 opazno večja površina izoelektronske
ploskve in višje vrednosti razlike gostote. Pri kompleksih z vodo se energiji vodikove
vezi razlikujeta samo za 0,01 eV, zato sta tudi njuni razliki elektronske gostote zelo
podobni. Pri prikazanih vezeh s Cu(OH)2 se vezavni energiji razlikujeta za 0,04 eV, kar
pojasni bolj izrazito razliko vrednosti gostot. Pri kompleksu Me2POOH/OH/· · ·Cu(OH)2
je opazno veliko povečanje elektronske gostote v okolici akceptorskega kisikovega
atoma, ki ni prisotno pri nobenem drugem kompleksu. To je verjetno razlog, da je vez
Me2POOH/OH/· · ·Cu(OH)2 močnejša od vseh ostalih obravnavanih vodikovih vezi z
molekulo Me2POOH. Vidna je tudi večja prerazporeditev elektronske gostote na skupini
P=O, ki ne sodeluje v vodikovi vezi. To je lahko znak resonančne stabilizacije, saj se
s povečevanjem jakosti vodikove vezi zmanjšuje jakost O–H vezi in molekula dobiva
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−0.008 e/a₀3 +0.008 e/a₀3
Slika 17: Razlika elektronske gostote za vezi Me2POOH/OH/· · ·Cu(OH)2 in
Cu(OH)2· · ·Me2POOH/PO/. Rdeče obarvani deli predstavljajo presežek elektronov,
modri pa pomanjkanje. Narisane so izoelektronske ploskve pri razliki elektronske gostote
z absolutno vrednostjo 0,005 e/a30 in izoelektronske krivulje za vrednosti od −0,008 do
0,008 e/a30 s korakom 0,002 e/a
3
0.
5.3.2 Kompleksi z aluminijevim hidroksidom
Diskretna gruča Al(OH)3 ima obliko propelerja s tremi OH skupinami, ki omogočajo
preprosto tvorbo kompleksov z večjim številom vodikovih vezi. Pri veliko kompleksih, kjer
ima gruča Al(OH)3 vlogo akceptorja vodikove vezi, so se pojavili problemi z geometrijsko
optimizacijo, saj so se strukture ujele v energijski minimum, kjer sta prisotni dve vodikovi
vezi. Iz tega razloga smo izvedli tudi izračune za komplekse, kjer funkcionalna skupina
molekule deluje hkrati kot donor in akceptor.
Rezultati izračunov za molekule z atomom dušika so prikazani na sliki 18. Pri
kompleksih, kjer atom dušika deluje kot akceptor vodikove vezi, je enak trend jakosti
vodikove vezi kot pri izračunih z molekulo vode in diskretno gručo Cu(OH)2. Najmočnejši
akceptor je sp3 hibridiziran dušikov atom v CH3NH2, sledi mu sp2 hibridiziran
in aromatsko stabiliziran dušik v imidazolu, najšibkejši akceptor pa je navaden sp2
hibridiziran dušik v CH2NH. Dolžine vodikovih vezi so skladne z energijskim vrstnim
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N kot donor in akceptor
Eb = −0,43 (−0,39) eV
Eb = −0,14 (−0,11) eV 
CH3NH2⋅⋅⋅Al(OH)3
Eb = −0,43 (−0,38) eV 
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Eb = −0,41 (−0,38) eV
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Slika 18: Strukture kompleksov med Al(OH)3 in molekulami s heteroatomom dušika.
Prikazani so kompleksi, kjer je atom dušika akceptor, N–H skupina donor in kompleksi z
dvema vodikovima vezema. Pod slikami struktur so zapisane energije vezi, v oklepajih pa
so navedene vrednosti z BSSE popravkom.
redom. Vsi kompleksi z akceptorskimi vezmi so energijsko stabilnejši od analognih
kompleksov z molekulo vode in primerljivi s kompleksi, ki se tvorijo z gručo Cu(OH)2. Pri
strukturah kompleksov z gručo Al(OH)3 je opazna tudi tvorba šibke C–H· · ·O vodikove
vezi, ki se ji pri optimizaciji zaradi geometrije diskretne gruče Al(OH)3 težko izognemo.
Te vezi imajo vpliv na vezavno energijo, zato je sklepanje o donorskih sposobnostih gruče
Al(OH)3 lahko zavajajoče. Izmed kompleksov, kjer N–H skupina deluje kot donor, smo
pridobili rezultate za molekuli CH3NH2 in imidazola, izolirana vez z molekulo CH2NH
pa ni nastala. To je presenetljivo, saj ima sp3 hibridiziran atom dušika slabe donorske
sposobnosti. Jakosti vezi so primerljive s tistimi, ki se tvorijo z molekulo vode, in so
šibkejše od vezi z gručo Cu(OH)2. Tudi dolžine vezi so večje kot v kompleksih s Cu(OH)2
in so bolj primerljive z rezultati pri molekuli vode, saj ima kompleks imidazol· · ·Al(OH)3
enako dolžino vezi kot analogen kompleks z vodo. Za molekuli CH3NH2 in CH2NH smo
izračune naredili tudi za komplekse z dvema vodikovima vezema, saj njuni funkcionalni
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skupini lahko delujeta hkrati kot donor in akceptor vodikove vezi. Vezavni energiji
kompleksov sta enaki ali pa višji od energij izolirane vodikove vezi, kjer molekula deluje
kot akceptor. To kaže na prisotnost tekmovalnega efekta, kjer nastanek večjega števila
vodikovih vezi z isto funkcionalno skupino zmanjša moč posamezne vezi. Pri kompleksu
CH3NH2· · ·Al(OH)3 ima geometrijsko bolj ugodno razporeditev vez O–H· · ·N, donorska
vez pa je zelo dolga in daleč od linearnosti. V primerjavi z izoliranima vezema, sta obe
vezi v kompleksu daljši in imata manj ugodno geometrijo. Podobno je pri kompleksu
CH2NH· · ·Al(OH)3, kjer je vodikova vez O–H· · ·N bolj podaljšana v primerjavi z
izoliranim kompleksom kot pri kompleksu z CH3NH2. To lahko kaže na tvorbo močnejše
vezi N–H· · ·O, ki bolj prilagodi geometrijo akceptorske vezi, lahko pa je samo posledica
tega, da je CH3NH2 boljši akceptor od CH2NH. Tudi primerjava dolžin kaže, da je
donorska vez CH2NH močnejša kot pri CH3NH2.
Na sliki 19 so prikazani kompleksi med molekulama metanola in MeCHO ter
diskretno gručo Al(OH)3. Pri primerjavi vezavne energije akceptorskih kompleksov
moramo biti previdni, saj je v kompleksu Al(OH)3· · ·MeOH prisotna šibka C–H· · ·O
vez, v kompleksu z MeCHO pa ne. Zaradi močne O–H· · ·O vezi je geometrija šibke
vezi daleč od idealne, zato lahko predpostavimo, da ima le majhen prispevek k vezavni
energiji. Iz primerjave dolžin vodikovih vezi sklepamo, da je vodikova vez v kompleksu
Al(OH)3· · ·MeOH močnejša kot v kompleksu z MeCHO, kar je tudi v skladu z vezavnimi
energijami in s vplivom hibridizacije atoma. Jakosti vezi so primerljive z analognimi
kompleksi z vodo ali gručo Cu(OH)2. Kompleksa, kjer bi metanol nastopal samo kot
donor, nismo uspeli pridobiti, smo pa optimizirali strukturo z dvema vodikovima vezema.
Njena vezavna energija je nižja od energije izolirane akceptorske vezi. Dolžini vezi v
kompleksu sta bolj primerljivi kot pri molekulah z dušikom, kar kaže na večjo donorsko
moč molekule metanola. Vez, kjer je molekula metanola donor, je celo krajša in bolj
linearna od vezi, kjer metanol nastopa kot akceptor, kar lahko pomeni, da ima metanol v
kompleksu z Al(OH)3 boljše donorske kot akceptorske sposobnosti, kar je skladno tudi z
rezultati pri Cu(OH)2.
O kot akceptor O−H kot donor
Al(OH)3⋅⋅⋅MeOH MeOH⋅⋅⋅Al(OH)3Al(OH)3⋅⋅⋅MeCHO





O kot donor in akceptor
MeOH⋅⋅⋅Al(OH)3





Slika 19: Strukture kompleksov med Al(OH)3 in molekulami s heteroatomom kisika.
Prikazani so kompleksi, kjer sta molekuli akceptorja ter kompleks z dvema vodikovima
vezema. Pod slikami struktur so zapisane energije vezi, v oklepajih pa so navedene
vrednosti z BSSE popravkom.
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Vodikove vezi, ki se tvorijo med molekulo MeSH in diskretno gručo Al(OH)3 so
prikazane na sliki 20. Kompleks, v katerem MeSH deluje kot akceptor ima dodatno šibko
C–H· · ·O vodikovo vez, ki pripomore k vezavni energiji. Primerjava dolžin vodikove
vezi z analognimi kompleksi z vodo ali Cu(OH)2 pokaže, da je vez z Al(OH)3 šibkejša
od vezi s Cu(OH)2 in močnejša od vezi z vodo, iz primerjave vezavnih energij pa ne
dobimo enakega trenda, kar kaže na znaten vpliv vezi C–H· · ·O na vezavno energijo. Z
optimizacijo geometrije nismo uspeli pridobiti kompleksa z izolirano vodikovo vezjo, kjer
metantiol nastopa kot donor, smo pa optimizirali kompleks z dvema vodikovima vezema.
Njegova vezavna energija je višja kot pri izolirani O–H· · · S vezi. Dolžini obeh vodikovih
vezi v kompleksu sta dokaj podobni, vez O–H· · · S je bolj linearna in tudi močnejša, saj
je njeno podaljšanje v primerjavi z dolžino v izoliranem kompleksu manjše kot pri vezi
S–H· · ·O, za katero imamo izračunane dolžine pri kompleksih z vodo in Cu(OH)2.
Kompleksi z molekulo dimetilfosfinske kisline in diskretno gručo Al(OH)3 so
prikazani na sliki 21. Rezultati, kjer molekula Me2POOH deluje kot akceptor, so podobni
kot pri njenih kompleksih z vodo ali gručo Cu(OH)2. Skupina P=O je zelo dober akceptor,
skupina P–OH pa ne tvori tako močne vodikove vezi in je slabši akceptor od hidroksilne
skupine v molekuli metanola. Po jakosti sta vezi primerljivi z analognimi vezmi z vodo
ali gručo Cu(OH)2, dolžina vezi pa je krajša kot pri kompleksih z vodo. Geometrijska
optimizacija začetne strukture, v kateri je skupina P–OH imela vlogo donorja, je pripeljala
do strukture z dvema vodikovima vezema. To je presenetljivo, saj smo iz izračunov z
molekulo vode ali z gručo Cu(OH)2 ugotovili, da je ta vez zelo močna. Pridobili smo
rezultate za dva različna načina povezovanja preko dveh vodikovih vezi. Prvi je energijsko
manj stabilen, saj vodikovi vezi nastaneta z isto OH funkcionalno skupino na gruči
Al(OH)3, ki deluje hkrati kot akceptor in donor vodikove vezi. Pri drugi strukturi pa
se vezi tvorita z različnima funkcionalnima skupinama tako na diskretni gruči Al(OH)3
kot na molekuli in je zato kompleks energijsko bolj stabilen. Razliko vezavne energije med
kompleksoma lahko pojasnimo s tekmovalnim efektom, saj se vodikovi vezi, ki nastaneta
S kot donor in akceptor
MeSH⋅⋅⋅Al(OH)3















Slika 20: Strukture kompleksov med Al(OH)3 in molekulo metantiola. Prikazani so
kompleksi, kjer je metantiol akceptor, donor in oboje hkrati. Pod slikami kompleksov
so zapisane energije vezi, v oklepajih pa so navedene energije z BSSE popravkom.
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Al(OH)3⋅⋅⋅Me2POOH/OH/ Al(OH)3⋅⋅⋅Me2POOH/PO/
Me2POOH/OH/⋅⋅⋅Al(OH)3
O kot akceptor O−H kot donor
O kot donor in akceptor
Me2POOH⋅⋅⋅Al(OH)3
Eb = −0,23 (−0,19) eV Eb = −0,35 (−0,31) eV
















Slika 21: Strukture kompleksov med Al(OH)3 in molekulo Me2POOH, ki je lahko v
vlogi akceptorja in donorja, tvori pa tudi komplekse z dvema vodikovima vezema. Pod
slikami struktur so zapisane energije vezi, v oklepajih pa so navedene vrednosti z BSSE
popravkom.
na isti funkcionalni skupini, medsebojno oslabita in imata višjo vezavno energijo kot bi bila
vsota izoliranih vezi. Pri energijsko ugodnejšem kompleksu je lahko prisoten sodelovalni
učinek, kar pomeni, da je vezavna energija nižja kot je vsota izoliranih vodikovih vezi. Če
poenostavimo in sklepamo, da je energija bolj stabilnega kompleksa kar vsota izoliranih
energij, lahko energijo vezi Me2POOH/OH/· · ·Al(OH)3 ocenimo na −0,38 eV, kar je
skladno s prejšnjimi rezultati.
Za energijsko najbolj ugoden kompleks z dvema vodikovima vezema med
dimetilfosfinsko kislino in gručo Al(OH)3 smo izračunali razliko elektronske gostote, ki
je za vsako vez posebej prikazana na sliki 22. Razporeditev presežka in pomanjkanja
elektronov je enaka kot pri vezeh z vodo ali Cu(OH)2, kar nakazuje na tipično
prerazporeditev elektronov ob nastanku vodikove vezi. Vrednosti razlike elektronske
gostote in velikosti izoelektronskih ploskev so večje kot pri vodi, kar nakazuje na nastanek
močnejših vodikovih vezi. Tako izrazitega povečanja elektronske gostote kot pri vezi
Me2POOH/OH/· · ·Cu(OH)2 ne opazimo, zato predvidevamo, da so vezi z diskretno gručo
Cu(OH)2 močnejše. Vpliva na sosednje funkcionalne skupine ne moremo opazovati, saj
obe funkcionalni skupini dimetilfosfinske kisline tvorita svojo vodikovo vez.
5.3.3 Vpliv kovinskega iona na lastnosti vodikove vezi
Preučili smo lastnosti vodikovih vezi med izbranimi molekulami s tipičnimi organskimi
funkcionalnimi skupinami in molekulo vode ter diskretnima gručama Cu(OH)2 in
Al(OH)3. Pri kompleksih, kjer molekula vode deluje kot donor in so organske molekule
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−0.008 e/a₀3 +0.008 e/a₀3
Slika 22: Razlika elektronske gostote izračunana za energijsko najbolj stabilen kompleks
med gručo Al(OH)3 in molekulo Me2POOH. Vsaka vodikova vez je prikazana posebej.
Rdeče obarvani deli predstavljajo presežek elektronov, modri deli pa pomanjkanje.
Narisane so izoelektronske ploskve pri razliki elektronske gostote z absolutno vrednostjo
0,005 e/a30 in izoelektronske krivulje od vrednosti −0,008 do 0,008 e/a30 s korakom
0,002 e/a30.
akceptorji, si jakosti vodikovih vezi sledijo po vrstnem redu molekul Me2POOH/PO/ >
CH3NH2 > imidazol > CH2NH > MeOH > MeCHO > Me2POOH/OH/ > MeSH,
kjer smo upoštevali tvorbe šibkih C–H· · ·O vezi. Pri diskretnih gručah se ta vrstni red
rahlo spremeni, saj postane vodikova vez s P=O akceptorsko skupino šibkejša od vezi s
funkcionalnimi skupinami z dušikovim atomom. Z rezultati pri diskretni gruči Al(OH)3
je težko narediti primerjavo, saj nekateri kompleksi vsebujejo šibko C–H· · ·O vez, ki
lahko vpliva na vezavno energijo, sklepanje na moč iz primerjave dolžin vezi pa pri
sodelovanju različnih heteroatomov ni mogoče. Približen vrstni red jakosti vodikovih
vezi za Cu(OH)2 in Al(OH)3 gruči z upoštevanjem šibkih vezi je CH3NH2 > imidazol >
CH2NH ≈ Me2POOH/PO/ > MeOH > MeCHO > Me2POOH/OH/ ≈ MeSH. Opazno
je, da kovinska hidroksida kažeta večjo tendenco po vezavi z atomom dušika, ki je dober
akceptor.
Vrstni red jakosti vodikovih vezi, kjer molekula vode nastopa kot akceptor in so
organske molekule donorji, pada v zaporedju Me2POOH/OH/ > imidazol > MeOH >
CH2NH > MeSH, kjer se izolirana vez z molekulo CH3NH2 ni tvorila in smo na podlagi
tega in predhodnih raziskav sklepali, da je sp3 hibridiziran dušik šibek donor. Pri vodikovih
vezeh z diskretnimi gručami smo dobili vrstni red Me2POOH/OH/ > imidazol > MeOH
> CH2NH ≈ CH3NH2 > MeSH. Pri teh izračunih smo dobili rezultate za CH3NH2, ki
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so pokazali nastanek energijsko stabilnejših kompleksov od molekule CH2NH, nastale
vodikove vezi so bile pa daljše. Takšne vezavne energije so lahko tudi posledica dodatnih
interakcij, še posebej pri kompleksih z gručo Al(OH)3, kjer nismo dobili vezavnih energij
za izolirane vezi.
Za lažjo oceno vpliva kovinskega iona na jakost vodikovih vezi smo v tabeli 4 zbrali
podatke o odstopanju energij in dolžin vodikovih vezi v kompleksih z diskretnima gručama
Cu(OH)2 in Al(OH)3 od vrednosti, ki smo jih dobili pri izračunih z molekulo vode.
Upoštevali smo samo komplekse z izoliranimi močnejšimi vodikovimi vezmi, nekateri
izmed njih pa vsebujejo tudi šibke C–H· · ·O vezi, kar oteži primerjavo. Iz tabele je
razvidno, da so kompleksi, kjer imata kovinska hidroksida vlogo donorja, bolj stabilni od
analognih kompleksov z vodo. Dolžine vodikovih vezi so v vseh primerih krajše, razlike
v energijah so pa pri molekulah z dušikovim atomom večje kot pri ostalih molekulah. Pri
molekuli Me2POOH so nekatere vezi celo energijsko šibkejše od vezi z vodo. Kompleksi z
Al(OH)3 so v večini primerov imeli prisotne vezi C–H· · ·O, ki so znižale vezavno energijo
in posledično povečale razliko do vezavnih energij z vodo. Iz tega sklepamo, da je diskretna
gruča Cu(OH)2 najboljši donor, ki ima večjo afiniteto do molekul z akceptorskim atomom
dušika. Sledi ji diskretna gruča Al(OH)3, ki povzroči skrajšanje vseh vodikovih vezi v
primerjavi z vodo, vezavne energije pa so primerljive kompleksom z vodo.
Tabela 4: Razlike energij in dolžin vodikovih vezi med kompleksi z vodo in kovinskima
hidroksidoma. Izračunane so kot ∆AM(OH)y = AH2O − AM(OH)y , kjer je A dolžina ali energija
vodikove vezi, M(OH)y pa bakrov ali aluminijev hidroksid. Pri izračunih smo upoštevali več
decimalnih mest, kot smo jih navedli pri slikah, da so razlike bolj razvidne. Pozitivna razlika
pomeni, da je vodikova vez s kovinskim hidroksidom energijsko stabilnejša oziroma krajša kot z
vodo.
donor· · · akceptor ∆ECu(OH)2 ∆rCu(OH)2 ∆EAl(OH)3 ∆rAl(OH)3
[eV] [Å] [eV] [Å]
X · · ·CH3NH2 0,06 0,08 0,07b 0,08
X · · · imidazol 0,05 0,10 0,06b 0,09
X· · ·CH2NH 0,04 0,08 0,08b 0,08
X· · ·MeOH 0,02 0,05 0,03b 0,05
X· · ·MeCHO –0,01a 0,07 –0,03a 0,07
X· · ·MeSH 0,01 0,06 0,04b 0,04
X· · ·Me2POOH/OH/ –0,01 0,05 –0,02 0,06
X· · ·Me2POOH/PO/ 0,02 0,08 –0,03 0,06
imidazol· · ·X 0,09 0,21 0,00 0,00
CH2NH· · ·X 0,05 0,29 / /
MeOH· · ·X 0,03 0,20 / /
MeSH· · ·X 0,06 0,32 / /
Me2POOH/OH/· · ·X 0,03 0,16 / /
a Kompleks z vodo vsebuje šibko vez C–H· · ·O, ki vpliva na vezavno energijo.
b Kompleks s kovinskim hidroksidom vsebuje šibko vez C–H· · ·O, ki vpliva na vezavno energijo.
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Drugi del tabele 4 prikazuje odstopanja za komplekse, kjer molekula vode in kovinska
hidroksida delujejo kot akceptorji vodikovih vezi. Za diskretno gručo Cu(OH)2 smo
pridobili rezultate pri vseh kompleksih, pri povezovanju z Al(OH)3 pa je prišlo do pojava
kompleksov z dvema vodikovima vezema s funkcionalno skupino organske molekule, ki
jih pri izračunu razlik nismo upoštevali. Opazno je, da pri vseh kompleksih z Cu(OH)2
pride do velikega skrajšanja vodikovih vezi, ki imajo tudi vse nižjo energijo kot z molekulo
vode. Jakost vodikove vezi se v povprečju poveča bolj kot pri kompleksih, kjer Cu(OH)2
deluje kot donor, bolj očitna pa je razlika v dolžinah, ki so veliko bolj skrajšane kot pri
donorskih kompleksih. Za komplekse z Al(OH)3 smo lahko naredili primerjavo samo pri
molekuli imidazola, ki pokaže, da je diskretna gruča Al(OH)3 primerljiv akceptor vodikove
vezi kot molekula vode. Rezultati kažejo, da je gruča Cu(OH)2 najboljši akceptor vodikove
vezi, ki povzroči znatno skrajšanje razdalje med atomi v vodikovi vezi, gruča Al(OH)3 in
molekula vode pa imata podobne akceptorske sposobnosti.
Na donorsko sposobnost hidroksilne skupine vpliva sinergijski učinek, ki narašča z
večanjem naboja in manjšanjem radija iona ter z večanjem kovalentnega karakterja M–O
vezi [27]. Aluminjev ion ima velik naboj in majhen radij, kar pomeni, da lahko polarizira
OH skupino in poveča njene donorske sposobnosti. Pri bakrovem ionu je pomemben
predvsem kovalentni karakter Cu–O vezi, ki poveča sinergijski efekt. S povečevanjem
jakosti vezi M–O, se jakost O–H vezi manjša, kar poveča kislost in posledično donorske
sposobnosti hidroksilne skupine. Da bi ocenili jakost vezi O–H v obravnavanih strukturah,
smo določili dolžini vezi v optimiziranih strukturah gruč kovinskih hidroksidov:
• r(O–H)Cu(OH)2 = 0,975 Å
• r(O–H)Al(OH)3 = 0,967 Å
Vez O–H je pri diskretni gruči Cu(OH)2 daljša, kar nakazuje na boljše donorske
sposobnosti in večjo kislost hidroksilne skupine kot pri Al(OH)3 gruči. To je v skladu
z našimi rezultati, ki so pokazali, da je Cu(OH)2 boljši donor.
Akceptorske sposobnosti so odvisne od bazičnosti akceptorske skupine [27]. Močnejša
M–O vez zmanjša bazičnost kovinskega hidroksida in zmanjša akceptorske sposobnosti
hidroksilnega iona, ki je kot izoliran ion zelo dober akceptor. Jakosti M–O vezi s pomočjo
razdalj ne moramo primerjati, saj v vezeh sodelujejo različni atomi. Če upoštevamo, da
močnejša M–O vez bolj oslabi O–H vez, bi to pomenilo, da je Al(OH)3 boljši akceptor
kot Cu(OH)2, kar pa ni v skladu z našimi ugotovitvami.
5.4 Šibke C–H· · ·O vodikove vezi
V nekaterih kompleksih, ki smo jih obravnavali v prejšnjih poglavjih, so se pojavile
dodatne C–H· · ·O vodikove vezi. Nastale so predvsem v kompleksih z aluminijevim
hidroksidom, pri katerem je zaradi geometrije diskretne gruče težko izolirati vodikove vezi
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brez prisotnosti C–H· · ·O interakcije. Preverili smo odvisnost energije vezi C–H· · ·O
od razdalje med H in O atomoma ter od kota vodikove vezi. Kot donorje smo preučili
molekule metana, benzena in imidazola. Pri slednjem smo obravnavali ogljikova atoma
C2 in C4. Metan ima sp3 hibridiziran ogljikov atom, hibridizacija pri benzenu in imidazolu
je pa sp2, slednji ima prisotna tudi dušikova atoma, kjer je C2 atom vezan na oba, C4 pa na
en dušikov atom. Molekulo vode in diskretni gruči Al(OH)3 in Cu(OH)2 smo uporabili kot
akceptorje vodikove vezi. Izvedli smo SCF izračune, pri katerih smo spreminjali razdaljo
med H atomom donorske molekule in O atomom akceptorske molekule, nato smo pri
ravnotežnih razdaljah spreminjali še kot vodikove vezi.
5.4.1 Odvisnost vezavne energije od razdalje
Izvedli smo izračune, kjer smo za C–H donorsko skupino preverjali vpliv dolžine vodikove
vezi na njeno energijo. Geometrije kompleksov smo sestavili tako, da so bile dodatne
interakcije, ki bi lahko vplivale na vezavno energijo sistema, čim šibkejše. Pri kompleksih
z vodo smo upoštevali lego neveznih elektronskih parov v sp3 hibridiziranem atomu kisika,
pri gručah kovinskih hidroksidov pa smo C–H skupino postavili v ravnino O–H in O–M
vezi ter s tem minimizirali vpliv dodatnih interakcij.
Na sliki 23 je prikazana odvisnost vezavne energije od dolžine vodikove vezi za vse
izbrane donorske molekule. Iz grafov vidimo, da so vezavne energije za isto donorsko
molekulo podobne pri vseh akceptorskih strukturah in ni opazen večji vpliv kovinskih
ionov. V skladu s pričakovanji je C2 atom imidazola najboljši donor, medtem ko C4
atom, ki ima samo en sosednji dušikov atom, tvori šibkejšo vodikovo vez in ima podobne
donorske sposobnosti kot molekula benzena. Metan tvori najšibkejšo vez, saj nima v bližini
elektronegativnega atoma in ni aromatsko stabiliziran. Energije na vseh slikah kažejo
podoben potek kot Lennard-Jonesov potencial, kjer pri majhnih razdaljah prevladujejo
odbojne interakcije, pri srednjih razdaljah pa privlačne interakcije (minimum energije
predstavlja razdaljo, pri kateri so te najmočnejše). Pri velikih razdaljah gre energija
kakršnekoli parske interakcije proti nič. V vseh primerih je vezavna energija za razdalje
večje od 5 Å že zelo blizu nič, kar pomeni, da je jakost interakcije med molekulama
zanemarljiva in ju zato lahko smatramo kot dve izolirani molekuli.
Izračunane vrednosti energij smo v okolici minimuma prilagajali s polinomom
tretje stopnje, ter na ta način določili optimalne dolžine obravnavanih vodikovih vezi
in pripadajoče vezavne energije. Iz rezultatov, ki so zbrani v tabeli 5, ni opaziti trenda
spreminjanja jakosti vezi glede na akceptorsko gručo, saj imajo vsi kompleksi z enako
donorsko molekulo podobne ravnotežne razdalje in energije. Določimo pa lahko trend
jakosti donorskih C–H skupin. Molekula metana tvori z vsemi tremi akceptorji najdaljše
in najšibkejše vodikovi vezi, ki imajo optimalno razdaljo približno 2,6 Å, vezavne energije
pa v območju−0, 035± 0, 006 eV. Sledita mu molekula benzena in C4 atom na imidazolu,
ki imata podobne optimalne dolžine in tudi pripadajoče energije, ki se gibljejo okoli
−0,065 eV. Najmočnejšo vodikovo vez tvori C2 atom v imidazolu, ki je sp2 hibridiziran
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Slika 23: Spreminjanje energije vezi C–H· · ·O v odvisnosti od razdalje med H in O
atomoma v vezi. Geometrija kompleksov je bila v vseh računih enaka, spreminjali smo
samo razdaljo.
Tabela 5: Optimalne razdalje (ropt) med H in O atomom v vezi C–H· · ·O in vezavne energije pri
tej razdalji.
H2O Al(OH)3 Cu(OH)2
ropt [Å] Eb [eV] ropt [Å] Eb [eV] ropt [Å] Eb [eV]
metan 2,56 −0,041 2,62 −0,036 2,60 −0,033
benzen 2,48 −0,064 2,46 −0,067 2,48 −0,060
imidazol C4 2,42 −0,062 2,42 −0,067 2,45 −0,057
imidazol C2 2,36 −0,095 2,33 −0,095 2,32 −0,092
in vezan na dva dušikova atoma. Njegove optimalne razdalje med H in O atomoma so
občutno krajše kot pri ostalih molekulah, minimum energije pa je tudi bolj izrazit in je
blizu −0,1 eV.
5.4.2 Odvisnost vezavne energije od kota
Vodikove vezi so usmerjene interakcije, zato je njihova energija odvisna tudi od kota
med X–H· · ·Y atomi. To odvisnost smo preverili za metan, benzen in C2 ter C4 atoma
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imidazola. Kote smo spreminjali pri optimalnih razdaljah vodikovih vezi, ki so navedene
v tabeli 5. Geometrije smo sestavili tako, da so bile pri večjih odstopanjih od linearnosti
vodikove vezi jakosti drugih interakcij zanemarljive, smer spreminjanja kota pa smo
določili tako, da so bile strukture v obe smeri spreminjanja čim bolj simetrične.
Rezultati so prikazani na sliki 24 in prikazujejo odstopanja vezavnih energij pri
različnih kotih od vezavnih energij pri kotu 180◦, saj nas zanima spreminjanje vezavnih
energij s kotom in ne njihove vrednosti, ki so prikazane na prejšnjih slikah odvisnosti
energije od razdalje. Vse krivulje imajo lepo obliko parabole z minimumom energije pri
kotu 180◦, kar ustreza idealni linearni konfiguraciji vodikove vezi. Skladno s pričakovanji
se z velikim odstopanjem od idealnega kota vezavne energije povišajo in kompleksi
postanejo manj stabilni. Pri molekuli metana je odvisnost od kota najmanjša, saj ta
molekula tvori najšibkejše vodikove vezi, ki so pri velikih odstopanjih od linearnosti
že tako šibke, da začnejo prevladovati odbojne sile. Pri molekuli benzena in C4 atomu
imidazola opazimo malo večjo odvisnost vezavne energije od kota, saj so tudi vodikove
vezi močnejše. Največjo odvisnost od kota kažejo vodikove vezi z C2 atomom imidazola,
ki imajo tudi najnižjo vezavno energijo. Na vseh diagramih opazimo, da so jakosti vezi

















































































Slika 24: Spreminjanje energije vezi C–H· · ·O v odvisnosti od kota. Vrednosti na y osi
so izračunane kot ∆Eb = Eb(ϕ)− Eb(180◦). Izračune smo izvedli pri konstantni dolžini
vezi, kote pa smo spreminjali v smeri, kjer je prišlo do najmanj dodatnih interakcij.
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imidazola. Manjšo kotno odvisnost lahko pripišemo dodatnim privlačnim interakcijam,
ki nastanejo s spreminjanjem kota in so v primeru gruče Cu(OH)2 najbolj izrazite. Po
pričakovanjih je v večini primerov najbolj stabilna linearna geometrija, večja odstopanja
od te konfiguracije pa lahko pomenijo znatno povečanje vezavnih energij. Izjema so
primeri, pri katerih se s spremembo kota poveča jakost drugih privlačnih interakcij, ki
lahko povzročijo premik minimuma energije h geometriji različni od linearne konfiguracije
ter s tem povzročijo nesimetrično odvisnost vezavne energije od spreminjanja kota.
5.5 Adsorpcija na površino kovinskih hidroksidov
Adsorpcijo smo obravnavali na modelnih sistemih adsorbentov AlOOH(010) in
Cu(OH)2(001), ki imata na površini hidroksilne skupine, preko katerih lahko poteče
adsorpcija z vodikovimi vezmi. Kot adsorbata smo uporabili molekuli imidazola in
dimetilfosfinske kisline, ki sta pri rezultatih z diskretnimi gručami izkazali dobre donorske
in akceptorske lastnosti. Molekuli smo na površino adsorbirali s čim večjim možnim
številom vodikovih vezi, da smo dobili najbolj stabilne adsorpcijske strukture.
5.5.1 Osnovna celica kovinskih hidroksidov
Najprej smo izvedli proces relaksacije osnovnih kristalografskih struktur in s tem določili
parametre in strukturo osnovne celice. Primerjava rezultirajočih parametrov celice z
eksperimentalnimi podatki iz literature je prikazana v tabeli 6. Pri relaksaciji osnovne
celice AlOOH smo sprostili samo dolžine robov, da smo ohranili ortorombsko geometrijo.
Optimizacija osnovne celice Cu(OH)2 pa je bila bolj zahtevna, saj se je velikost celice
vzdolž roba c znatno spremenila, zato smo naredili površinsko celico, kjer smo osnovno
celico podaljšali z 15 Å vakuuma vzdolž roba c, in nato med procesom optimizacije
prilagajali samo dolžini robov a in b. V tabeli so navedeni parametri ustrezne supercelice
Cu(OH)2, saj je naša osnovna celica manjša od tiste, ki je navedena v literaturi.
Iz primerjave izračunanih parametrov z eksperimentalnimi podatki opazimo, da je
Tabela 6: Eksperimentalni podatki za dolžine robov osnovne celice iz literature in izračunane
vrednosti optimizirane osnovne celice. Pri optimizaciji strukture AlOOH smo spreminjali dolžine
vseh robov, da bi ohranili ortorombsko geometrijo, pri optimizaciji prilagojene osnovne celice
Cu(OH)2 pa samo robova a in b. Podatki za strukturo AlOOH so vzeti iz članka [58], za Cu(OH)2
pa iz [59].
a [Å] b [Å] c [Å]
AlOOH
izračun 2,89 12,09 3,73
literatura 2,88 12,21 3,76
Cu(OH)2
izračun 3,01 10,37 /
literatura 2,95 10,59 5,26
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ujemanje za obe osnovni celici dobro. Do največjih odstopanj pride pri robu, vzdolž
katerega je struktura povezana z vodikovimi vezmi, kar je za strukturo AlOOH rob b,
pri Cu(OH)2 pa rob c. Ostala dva parametra kažeta boljše ujemanje z eksperimentalnimi
podatki pri AlOOH, ki ima tudi bolj rigidno strukturo od Cu(OH)2. Slednji je sestavljen
iz verig kvadratno-planarno koordiniranih bakrovih ionov, ki so med seboj povezane z
vodikovimi vezmi. Pri aluminijevem oksi hidroksidu pa se vodikove vezi tvorijo med
ploskvami, ki so debelejše in močneje povezane, kar naredi strukturo bolj rigidno in
omogoča manj prostora za prilagajanje položajev atomov.
5.5.2 Adsorpcija na površino Cu(OH)2(001)
Za izračune adsorpcije na bakrov hidroksid smo uporabili površino Cu(OH)2(001), saj
se pri njenem nastanku prekinejo samo vodikove vezi in je zato stabilna. Uporabili
smo dve različni površinski supercelici, pri katerih so bile adsorbirane molekule med
seboj različno oddaljene. Rezultati za obe supercelici so prikazani na sliki 25. Pri
adsorpcijskih kompleksih z molekulo imidazola je prisotna vodikova vez O–H· · ·N, kjer
je površina donor vezi in imidazol akceptor, molekula Me2POOH pa s površino tvori
dve vodikovi vezi, kjer skupina P–OH deluje kot donor in P=O kot akceptor. Tekom
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Slika 25: Strukture in adsorpcijske energije kompleksov imidazola in dimetilfosfinske
kisline na površini Cu(OH)2(001), ki je predstavljena z dvema različnima supercelicama.
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znatno spremenila, saj povezave verig preko vodikovih vezi omogočajo večja prilagajanja
položajev atomov. Pri izračunu adsorpcijskih energij smo tako upoštevali lokalni minimum
spremenjene geometrije površine, ki smo jo pridobili pri izračunu adsorpcije. Pri adsorpciji
molekule imidazola je bila sprememba površine manjša kot v primeru adsorpcije molekule
Me2POOH, ki se zaradi tvorbe dveh vodikovih vezi močneje veže na površino.
Primerjava struktur in adsorpcijskih energij pokaže, da so geometrije in energije
kompleksov z isto molekulo pri obeh supercelicah zelo podobne. To pomeni, da so že
pri manjši (2×2) supercelici molekule na dovolj velikih medsebojnih razdaljah, da imajo
interakcije med njimi zanemarljiv vpliv na njihovo urejanje na površini. Dolžine vodikovih
vezi in njihovi koti so podobni, pri kompleksih z imidazolom je malo daljša vodikova vez
pri (2×2) celici, kar se kaže tudi v višji vezavni energiji. Obe adsorpcijski strukturi tvorita
tudi dodatno šibko C–H· · ·O vodikovo vez z atomom C4, ki na slikah ni označena. Njena
geometrija ni optimalna, saj ima zaradi hkratne tvorbe vezi O–H· · ·N veliko odstopanje
od linearnosti in večjo dolžino od tiste, ki ustreza minimalni energiji. Posledično lahko
predpostavimo, da ima ta dodatna vez majhni vpliv na vezavno energijo.
Zaradi uporabe istega funkcionala (PBE) lahko primerjamo izračune adsorpcij z
izračuni vodikovih vezi med diskretnimi gručami in molekulami. Pri kompleksu med
diskretno gručo Cu(OH)2 in molekulo imidazola v vlogi akceptorja je energija vodikove
vezi z BSSE popravkom −0,37 eV, njena dolžina pa 1,81 Å. Rezultati za adsorpcijski
kompleks so zelo podobni in kažejo le manjša odstopanja, kot vodikove vezi pa je
zaradi dodatne šibke interakcije bolj oddaljen od linearnosti kot v primeru kompleksa
z diskretno gručo. Pri adsorpciji molekule dimetilfosfinske kisline se tvorita dve vodikovi
vezi med različnimi funkcionalnimi skupinami. Seštevek energij izoliranih vodikovih vezi
pridobljenih pri izračunih z diskretno gručo Cu(OH)2 z upoštevanim BSSE popravkom
znaša −0,74 eV, kar je zelo podobno adsorpcijski energiji. Dolžini vodikovih vezi, kjer
je P–OH donor, sta za dobrih 0,2 Å krajši od vezi z gručo Cu(OH)2, pri vezi s P=O
skupino pa je odstopanje manjše in se vezi razlikujejo za dobrih 0,1 Å. Kot vodikove
vezi je pri adsorpcijskem kompleksu s P=O skupino bližje linearni geometriji kot pri
gručah. Iz velikega skrajšanja vezi v primerjavi z izoliranimi lahko sklepamo, da je prisoten
sodelovalni efekt, kjer nastale vezi med istimi strukturami povzročijo močnejšo vezavo od
izoliranih.
Na sliki 26 je prikazana razlika elektronske gostote za kompleks med molekulo
Me2POOH in površino Cu(OH)2(001) predstavljeno s (4×2) supercelico. Opazna je enaka
razporeditev presežkov in primanjkljajev elektronov kot pri ostalih prikazanih razlikah
elektronske gostote. Iz primerjave površine izolelektronskih ploskev in intenzivnosti barv
na ravninah je razvidno, da je vez P–OH· · ·O močnejša od vezi OH· · ·O=P, kar je skladno
z dolžinami vodikovih vezi v kompleksu. Enak trend smo opazili tudi pri analognih vezeh
z diskretno gručo Cu(OH)2, kjer je P–OH· · ·O vez imela veliko povečanje elektronske
gostote na mestu vodikove vezi, ki pa pri adsorpcijskem kompleksu ni tako izrazito. Na
slikah je opazna tudi sprememba elektronske gostote v bližini bakrovih ionov, kar pomeni,
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Slika 26: Razlika elektronske gostote za adsorpcijski kompleks med molekulo Me2POOH
in površino (4×2) supercelice Cu(OH)2(001). Izoelektronske ploskve, ki imajo absolutno
vrednost elektronske gostote 0,005 e/a30, so prikazane za obe vezi skupaj, ravnini vzdolž
vezi pa sta prikazani za vsako vez posebej. Izoelektronske krivulje so narisane od vrednosti
−0,008 do 0,008 e/a30 s korakom 0,002 e/a30, rdeča barva predstavlja presežek elektronov,
modra pa pomanjkanje. Za lažjo predstavo je na levi narisana tudi shematska strukturna
formula, kjer je obkrožena prikazana vodikova vez.
5.5.3 Adsorpcija na površino AlOOH(010)
Izračune adsorpcije smo izvedli tudi za površino adsorbenta AlOOH(010), ki je energijsko
najbolj stabilna, saj se pri njenem nastanku prekinejo samo vodikove vezi. Molekulo
imidazola smo adsorbirali tako, da je bil atom dušika akceptor, površina pa donor, z
Me2POOH pa smo naredili dva različna kompleksa. V prvem skupina P=O tvori dve
vodikovi vezi, v drugem pa molekula deluje kot P=O akceptor in P–OH donor. Rezultati
za dve različni supercelici, s katerima smo izvedli izračune pri majhni in visoki pokritosti
površine, so prikazani na sliki 27.
Za adsorpcijo molekule imidazola na površino smo dobili najbolj stabilno strukturo,
ko sta med površino in molekulo nastali vezi O–H· · ·N in C2–H· · ·O. Takšno geometrijo
smo pridobili tako za (2×2) kot za (4×3) supercelico. Dolžini vezi in koti so zelo
podobni, pri manjši supercelici je vodikova vez O–H· · ·N malo daljša. Primerjava energij
pokaže, da je adsorpcijski kompleks v primeru (4×3) supercelice bolj stabilen, saj so
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Slika 27: Strukture in adsorpcijske energije kompleksov med površino AlOOH(010) in
molekulama imidazola in dimetilfosfinske kisline.
tudi molekule med seboj bolj oddaljene in ne pride do odbojnih interakcij. Pri izračunih
z diskretnimi gručami smo za kompleks Al(OH)3· · · imidazol dobili vezavno energijo z
BSSE popravkom −0,38 eV. Kompleks je vseboval tudi vez C4–H· · ·O, ki je nastala
pri manj ugodnem kotu. Zaradi neidealne geometrije lahko tej vezi pripišemo energijo
okoli −0,04 eV, kar pomeni, da ima izolirana O–H· · ·N vez energijo okoli −0,34 eV.
Vez C2–H· · ·O je v adsorpcijskih kompleksih skoraj linearna, zato ji lahko pripišemo
energijo −0,1 eV. Če seštejemo prispevka obeh vezi, ki sta prisotni v adsorpcijskem
kompleksu, dobimo energijo −0,44 eV, kar je ravno izračunana energija za adsorpcijski
kompleks s (4×3) supercelico. Manjša supercelica ima malo višjo vezavno energijo, kar pa
pripisujemo predvsem odbojnim interakcijam med molekulami imidazola zaradi majhne
razdalje med njimi.
Pri izračunih adsorpcije molekule Me2POOH na površino AlOOH(010) smo določili
tri različne geometrije. Struktura z manjšo supercelico je zaradi velike velikosti molekule
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Me2POOH sterično zelo ovirana, tako da odbojne interakcije med metilnimi skupinami
vplivajo na vezavno energijo in geometrijo nastale vodikove vezi, ki je zelo dolga in daleč
od linearnosti. Struktura ima visoko vezavno energijo in ne predstavlja zelo ugodnega
načina adsorpcije molekule Me2POOH na površino AlOOH. Pri večji supercelici so zaradi
večjih razdalj med molekulami odbojne interakcije med njihovimi metilnimi skupinami
zanemarljive, kar pomeni, da so rezultati bolj zanesljivi kot pri manjši supercelici.
Izračune smo izvedli pri dveh različnih načinih povezovanja s površino. V prvem
sodeluje pri nastanku vodikovih vezi samo P=O skupina, ki tvori dve vezi, drugi, bolj
stabilen kompleks, pa ima tudi P–OH· · ·O vez. Pri obeh strukturah kompleksov je med
geometrijsko optimizacijo prišlo do obrata ene OH skupine na površini AlOOH, ki pri
izolirani strukturi površine ne predstavlja dovolj izrazitega lokalnega minimuma, da bi
ga lahko pridobili z geometrijsko optimizacijo. Tega prispevka pri izračunu adsorpcijske
energije nismo upoštevali, ampak smo uporabili najbolj stabilno strukturo površine. Pri
kompleksu, kjer samo P=O skupina tvori vodikovi vezi, sta obe vezi daljši od izolirane
vezi z diskretno gručo Al(OH)3, njuna kota pa sta bližje linearni geometriji kot pri gruči.
Seštevek energij dveh izoliranih vezi z BSSE popravkom, kjer ima P=O skupina vlogo
akceptorja, je −0,62 eV, kar je manjša vrednost od izračunane adsorpcijske energije.
Razlika je lahko posledica tekmovalnega efekta, saj funkcionalna skupina P=O tvori
dve vodikovi vezi, ki se medsebojno ošibita in imata zato večji dolžini. Lahko pa je
pomemben tudi prispevek rotacije OH skupine, ki ni upoštevan v vezavni energiji. Pri
molekuli Me2POOH smo opazili, da ima rotacija hidroksilne skupine velik vpliv na
energijo, kar je prikazano na sliki 11. Drugi kompleks, pridobljen s (4×3) supercelico,
ima enak vzorec vezave, kot smo ga že dobili pri izračunih z diskretnimi gručami. Vezavna
energija kompleksa z analogno geometrijo pri izračunih z diskretno gručo Al(OH)3 z BSSE
popravkom znaša −0,54 eV. Ponovno imamo večjo razliko med izračuni z gručami in na
površini, ki pa v tem primeru izhaja predvsem iz nastanka dodatnih O–H· · ·O vodikovih
vezi na obeh staneh molekule. Te vezi so daljše od njihovih ravnotežnih razdalj in imajo
zato višjo energijo in manjši prispevek k adsorpcijski energiji kompleksa. Primerjava
dolžin pokaže, da je P–OH· · ·O vez veliko krajša kot pri diskretni gruči, vez O–H· · ·O=P
pa se v primerjavi z dolžino vezi v kompleksu z gručo podaljša.
Za kompleksa med površinsko (4×3) supercelico in molekulo Me2POOH smo
izračunali razlike elektronskih gostot, ki so prikazane na sliki 28. Vodikovi vezi sta
pri obeh kompleksih v isti ravnini, saj rigidnost strukture AlOOH ne dopušča večjega
prilagajanja površine. Razporeditev območij primanjkljaja in presežka elektronov je
ponovno enaka kot pri ostali že prikazanih razlikah elektronske gostote vodikovih vezi, kar
nakazuje na tipično razporeditev elektronov pri nastanku vodikove vezi. Pri kompleksu
AlOOH(010)· · ·Me2POOH/PO/ je opazna zelo podobna razlika elektronske gostote za
obe vodikovi vezi, leva ima rahlo večji presežek elektronov na mestu vodikove vezi kot
desna, kar vpliva na večjo jakost. To je tudi v skladu z dolžinami vezi, saj je leva vez
krajša od desne. Pri kompleksu AlOOH(010)· · ·Me2POOH opazimo veliko večjo razliko
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Slika 28: Razlika elektronske gostote za adsorpcijska kompleksa med površino
AlOOH(010) in molekulo Me2POOH. Izoelektronske ploskve so prikazane za elektronsko
gostoto z absolutno vrednostjo 0,005 e/a30, rdeča barva predstavlja presežek elektronov,
modra pa pomanjkanje. Izoelektronske krivulje so narisane od vrednosti −0,008 do 0,008
e/a30 s korakom 0,002 e/a
3
0. Za lažjo predstavo sta zraven narisani shematski strukturni
formuli.
v elektronski gostoti. Vez P–OH· · ·O je občutno močnejša od vezi O–H· · ·O=P, česar iz
izračunov z diskretno gručo Al(OH)3 ne bi pričakovali, saj sta razliki elektronske gostote
za obe vezi podobni. Razlog za tako veliko razliko je lahko v tekmovalnem efektu, kjer
močnejša vez P–OH· · ·O prevlada in se postavi v bolj ugodno geometrijo, kar oslabi
vez O–H· · ·O=P, ki postane daljša in se tvori pod bolj neugodnim kotom. Na sliki sta
opazni tudi šibki O–H· · ·O vodikovi vezi, ki nastaneta med molekulo in sosednjima
hidroksilnima skupinama na površini AlOOH. Vezi sta opazno šibkejši in zato nimata tako




V sklopu magistrskega dela smo izvedli kvantno-mehanske izračune, s katerimi smo
analizirali vpliv heteroatomov in prisotnosti kovinskih ionov na jakosti vodikove vezi.
Uporabili smo metodo gostotnega funkcionala s približkom PBE, za katero smo preverili
točnost napovedovanja geometrije in vezavne energije kompleksov z vodikovimi vezmi.
Rezultate PBE metode smo primerjali z rezultati metode sklopljenih gruč (CCSD) in smo
ugotovili, da metoda PBE preceni jakost vodikovih vezi, kar se kaže v nižji vezavni energiji
in krajši vodikovi vezi. Geometrije kompleksov z močnimi vodikovimi vezmi ta metoda
dobro opiše, pri šibkejših vodikovih vezeh pa so optimizirane geometrije manj zanesljive.
Z analizo kompleksov z molekulo vode smo določili akceptorske in donorske
sposobnosti molekul s tipičnimi organskimi funkcionalnimi skupinami. Ugotovili smo,
da na jakost vezi pomembno vpliva vrsta heteroatoma, njegova hibridizacija in okolica
funkcionalne skupine. Izmed izbranih molekul je največjo akceptorsko moč pokazala
funkcionalna skupina P=O v molekuli dimetilfosfinske kisline. Sledile so ji molekule
s heteroatomom dušika, kisika in na koncu z atomom žvepla. Pomemben je tudi vpliv
hibridizacije heteroatoma, kjer je najmočnejši akceptor sp3 hibridiziran heteroatom, sledi
mu aromatsko stabiliziran sp2 atom in na koncu še sp2 atom brez dodatne stabilizacije.
Vpliv sosednjih atomov smo opazovali za molekulo dimetifosfinske kisline, kjer atom
fosforja v primerjavi z ogljikom poveča akceptoske sposobnosti sp2 hibridiziranega atoma
kisika in jih zmanjša za kisik v hidroksilni skupini. Pri analizi donorskih sposobnosti
vpliva vrste in hibridizacije heteroatoma nista tako očitna, saj je pomemben faktor tudi
kislost vodikovega atoma, ki sodeluje pri nastanku vezi. Izmed obravnavanih molekul ima
najboljše donorske sposobnosti P–OH skupina v molekuli dimetilfosfinske kisline.
S primerjavo rezultatov med kompleksi organskih molekul z molekulo vode in
kompleksi z diskretnimi gručami bakrovega in aluminijevega hidroksida smo določili vpliv
kovinskega iona na njihove donorske in akceptorske sposobnosti. V vseh kompleksih s
kovinskimi hidroksidi nastanejo krajše vodikove vezi kot v kompleksih z molekulo vode
in tudi vezavne energije so v povprečju nižje. Bakrov hidroksid ima najboljše donorske
sposobnosti, aluminijev hidroksid pa je podobno dober donor kot molekula vode. Največja
razlika nastane pri kompleksih, kjer kot akceptor deluje atom dušika, saj so pri teh znižanja
vezavne energije in zmanjšanja dolžin vodikove vezi v primerjavi z vodo največja. Tudi kot
akceptor se je najbolje izkazal bakrov hidroksid, ki povzroči močno skrajšanje vodikovih
vezi in znižanje vezavne energije za vse donorske molekule. Vrstni red donorskih in
akceptorskih sposobnosti molekul se je malo spremenil, saj so molekule z dušikom tvorile
bolj stabilne komplekse.
Analizirali smo tudi dodatne šibke C–H· · ·O vodikove vezi, ki se pojavijo pri tvorbi
kompleksov. Poiskali smo optimalno razdaljo in energijo pri tej razdalji, nato pa še
preverili odvisnost energije vezi od kota. Najmočnejše vodikove vezi tvori CH skupina
v imidazolu, ki ima dva sosednja dušikova atoma, najšibkejše pa molekula metana. Z
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večanjem razdalje vodikove vezi se energija interakcije zmanjšuje in molekuli dobita
lastnosti dveh izoliranih sistemov. Optimalen kot vodikove vezi je 180◦, večja odstopanja
od tega kota lahko vodijo do nestabilnih kompleksov s pozitivno vezavno energijo.
Kot boljši približek realnim sistemom kovinskih hidroksidov smo obravnavali model
periodične plošče, na katero smo izvedli adsorpcije molekul imidazola in dimetilfosfinske
kisline. Obe molekuli se s površino povežeta preko večjega števila vodikovih vezi, od
katerih so nekatere v manj ugodnih geometrijah. Ugotovili smo, da je seštevek energij
izoliranih vodikovih vezi, ki smo jih dobili pri izračunih z diskretnimi gručami, lahko
dober približek za adsorpcijsko energijo, ampak moramo vedeti, katere in koliko vodikovih
vezi nastane. Problem je tudi, ko se ista skupina poveže preko dveh vodikovih vezi, saj
pride do tekmovalnega efekta, ki obe vezi ošibi in zato poveča njuni vezavni energiji.
Če želimo dobiti le grobe ocene adsorpcijskih energij, so izračuni z diskretnimi gručami
hitra in dovolj učinkovita metoda, ob predpostavki, da znamo napovedati, katere vezi pri
adsorpciji nastanejo. Za bolj pravilne določitve geometrije in adsorpcijske energije pa
moramo izvesti bolj zahtevne izračune za adsorpcijo na modelni sistem periodične plošče,
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